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Chương ïI 


CÁC THUYẾT VỀ CHẤT ĐIỆN LI 


§1. Những bằng chứng về sự tồn tại của ion trong dung dịch 


Trong phần nhiệt động học.ta đã biết rằng dung dịch rất loãng có thể coi như dung 
dịch lÍ tưởng và tuân theo định luật Raoult. Những tính chất của nớ đều dựa trên cơ 
sở coi dung dịch loãng có tính chất giống các khí lí tưởng. Do đớ, lí thuyết về dung 
dịch loãng được gọi là ¿thuyết khí của dung dịch do Vant'Hoff đề xuất. Nhưng đối với 
dung dịch chất điện lỉ ta thấy cớ một số hiện tượng bất thường sau đây : 


1. Mặc dù dung dịch rất loãng nó vẫn không tuân theo định luật Raoult. Vì thế, 
có thể định nghĩa một cách khái quát : Dung dịch điện lị là dung dịch không tuôn 
theo định luật Raoult. : 

2. Trong dung địch loãng, áp suất thẩm thấu z liên hệ với nồng độ C bởi hệ thức : 

z = RTC ' (1.1) 

Trong đó R là hằng số khí, T là nhiệt độ tuyệt đối. Đối với các dung dịch không 
điện li như dung dịch nước đường, phương trình trên phù hợp với kết quá thực nghiệm, 
còn đối với dung địch chất điện lí như dung dịch muối ăn, áp suất thẩm thấu lớn hơn 
giá trị lí thuyết tính theo phương trình (1.1), nghĩa là “thựenghiệm ÙTlt thuyếc với ï > 1. 
Hệ số bổ chính ¡ trong trường hợp này đặc trưng cho độ trương của dung dịch điện 
li và được Vant Hoff gọi là hệ số đẳng trương. ¡ > 1 nghĩa là số hạt trong dung dịch 
điện li lớn hơn số hạt trong dung dịch không điện li nếu hai dung dịch có cùng nồng độ. 

3. Độ tảng điểm -sôi và độ hạ băng điểm của dung dịch điện li cũng khác so với 
dung dịch không điện li. : 

4. Điểm đặc trưng nhất của dung dịch điện li là độ đấn điện của nó rất cao so 
với độ dẫn điện của dung dịch không điện li. Các dung dịch điện li còn được gọi là 
chất dẫn điện loại hai tức là chất dẫn 
điện ion để phân biệt với chất dẫn điện 


loại một là chất dẫn điện electron. ZÌu, oÏ \ 
` l 2 

Để giải thích các hiện tượng trên, - a5 œ5 œ6 œ5 „6À + 
năm 1805 Grothus đã đưa ra mô hình $@9@5 &9 @9 Œ5 


_ phân hủy điện hóa học nước thành hiđro 


và oxi như sau : Các phân tử lưỡng cực 
nước được sắp xếp thành, một dãy nhưự 


Ình 1,1. 
bạ Hình 1.1. Có chế dẫn điện theo Grothus. 


Khi điện phân, đầu dương của lưỡng cực tiếp xúc với catôt bị ngất ra tạo thành 
hiđro, còn đầu âm của lưỡng cực tiếp xúc với anôt cũng bị ngất ra tạo thành oxi. Sau 
đó, đầu âm và đầu dương còn lại của hai phân tử lưỡng cực nước vừa bị phân đôi ở” 
trên sẽ liên kết với cực ngược dấu của phân tử bên cạnh để tạo thành những lưỡng 
cực mới: (vòng tròn chấm chấm, hình 1.1.). 


Dưới tác dụng của điện trường, các lưỡng cực mới này quay đầu lại và quá trình 
lặp lại như trên. Năm 1833, Faraday đã cho rằng chất điện li có khả năng phân li 
thành những tiểu phân mang điện (ion), nhưng theo Faraday, hiện tượng điện li chỉ 
xảy ra dưới tác dụng của điện trường. Chính các ion này là chất chuyển dòng điện ở 
trong dung dịch. Cuối cùng, năm 1887, Arrhenius đã đưa ra thuyết điện li với nội dung 
chủ yếu sau đây : 


1) Các chất diện lí có khả năng hòa tan trong dụng môi phên cục. Khi hòa tan 
các chất này phân li thành các hạt có điện tích ngược dấu với nhau gọi là các ion. 
Sự phân li chất điện li thành các ion trong quá trình hòa tan được gọi là sự điện li. 


Thí dụ : HCI + H + CŨ ;  NaGl = Na + CL, 


lon là các hạt tích điện dương và âm do các nguyên tử riêng biệt (thí dụ H”, CI ; 
Na”) hoặc là các nhớm nguyên tử (thí dụ OH”, CH;COO"..) tạo thành. Các ion trong 
dung dịch được coi như những quả cầu không tương tác với nhau và với đung môi. 


2) Các chết diện lí thường không phôn lí hoàn toàn trong quá trình hòa tan, nghĩa 
là không phải tất cả các phân tử chất điện li đều phân li mà chỉ một phần ø nào đó 
của chúng phân li mà thôi. œ được gọi là độ phân lì, Độ phân li a là tỈ số giữa số 
phân tử n phân lí thành ion và tổng số phân tử hòa tan N : 


Do sự phân li, số hạt có mặt trong dung dịch tăng lên làm cho nồng độ hạt trong 
dung dịch tăng lên. Điều đớ tất nhiên sẽ dân đến sự thay đổi độ giảm áp suất hơi, 
nhiệt độ sôi, nhiệt độ đông đặc và áp suất thẩm thấu. 


Ta thử £ờm mối liên hệ giữa độ phôn l¡ œ uờ hệ số dẳng trương ¡. Nếu trong dung 
dịch có NÑ mol chất điện li với độ phân li œ thì số mol chất đã phân li thành ion là 
œN và số mol chất chưa phân li là (I~a)N. Nếu mỗi phân tử phân li thành y„ cation 
và y_ anion thì số mol cation trong dung dịch là y¿zN và số mol anion là y N. Tổng 
số mol các hạt có trong dung dịch là øÑy, + aNy_ + (I-œ)N = N[z Œ, +y_})+1-~ a]. 
Như vậy, số mol các hạt trong dung dịch đã tăng lên [œ ÉŒ, +y_) + 1 - z] lần, tức 
là hệ số đẳng trương ¡. 

i=a0,+y)+1- 

và kí hiệu b là số ion do một phân tử chất điện lí phân li ra, tức là 

b=y, +y thi =ab+l-ư 
¡=1 
b_—I 





a= 
do đó : 
Nếu y, = y_ = ] túc là b = 2 thì ¡ =:1 + a. 
Nếu œ = 0 thì ¡ = 1 ta có dung dịch không điện li. 
Nếu a > 0 thì ¡ > l ta có dung dịch điện li. ' 

_Nếu ø = 1 thì ¡ = 2 ta có dung dịch điện lỉ hoàn toàn. 


Ằ@ x4 
đc, 


Dựa vào độ phân li œ người ta phân biệt chất điện li mạnh và yếu : 

- Nếu z = 0 thì ¡ = 1 dung dịch không diện li. 

¬ Nếu œ —> 0,ỗ ta có dung dịch chất điện li yếu. Đa số axit và bazơ là chất điện li yếu. 
—~Nếu z¿ — 1 (¡ ~ 9) ta có dung dịch chất điện li mạnh. Đa số muối là chất điện li mạnh, 


Ta ác muối ZnCb, Ẩnl,, CdCI, CdL, HCl, Hg(CN), và Fe(CNS);. Một số axit như HNO,, 


1IBr, HI và H,SO, loãng, HMnO,, HICIO, và một số bazơ (liểm và kiểm thổ) là những chất 
điện li mạnh, 


3) Sự điện lí là một phản ứng hóa học và tuân theo định luật tác dụng khối lượng như 


mọi phản ứng khác. Giữa các phân tử và ion có một cân bằng nhiệt động : 
c + ~ 
MUA =z..M +y_.A 


C Cụ? CA, 
Theo thuyết Arrhenius, hàng số điện li K bằng : 
Củ. c~ 
K=e-h.^- q9) 


Cho Ñ mol chất tan vào một thể tích V. 


Nếu độ phân li là ø thì số mol bị phân li là n = øN (mol), số mol cation là ơN?,, 


số moÌ anion là œNy_. Từ đó suy ra nồng độ cation là ; 





aNy, 
Xung an 
nồng độ anion là : 
aNy_ 
C- ==y 


Số mol chất chưa phân li là : NÑ -øN =(l~«aœ)N 
Nổng độ chất chưa phân li là : : 
_ { -zN 
NƯỚNG:: 
Thay Ct, C_- vào biểu thức (1.9) ta được : 


NV+TY-~T y+, vn at TY~ 





K SE] (1.8) 
(1 — a)W + ”7- 
Công thức (1.3) là công thức tổng quát Ostwald. 
Nếu y, = y_ = 1, ta được : 
2 
@^NÑ 
K= q-awV (1.4) 
nhưng vì N/V = C là nồng độ chất tan nên ta có thể viết : 
2 § 
“CƠ 


Theo thuyết Arrhenius, K là hằng số đặc trưng cho khả năng phân li của chất điện 
li ở nhiệt độ không đổi, Công thức (1.5) là công thức pha loãng Ostwald. Nếu K —> œ 
thì œ => 1 nghĩa là chất điện li bị phân li hoàn toàn. 


Dựa vào thuyết Arrhenius, người ta có thể định nghia axit và bazơ như sau : Ax# 
lờ hợp chất phân lì trong dung dịch thành ion hidro 0à gốc gxit : 


HA =H' +A_" - 
Bazơo là hợp chất phân lí trong dung dịch thành qnion hidroxyl uờ cation kừn loại 
hoặc cation gốc hữu cơ : 
MOH = M! +OH 
Những hợp chất vừa có tính axit vừa cớ tính bazơ được gợi là chất điện li lưỡng 


tính, ví dụ các axit amin béo NH;RCOOH. Trong dung dịch nước của các axit amin 
béo có quá trình ion hóa nội phân tử chuyển phân tử thành ion lưỡng tính : 


NH;RCOOH = 'NH;RCOO” 
Khi thêm axit mạnh vào ta được : 
*NH,RCOO- + H*' = 'NH,RCOOH 
Khi thêm bazơ mạnh vào ta được : 
'NH;RCOO' + OH = NH,RCOO' + H,O 
Như vậy, tính chất của các axit amin này được quyết định bởi các nhớm -COO” 
và _NH;. Ta kí hiệu ion lưỡng tính là RHÿ, anion tạo thành trong môi trường kiềm 
là R.. Cân bằng ion trong dung dịch chất lưỡng tính có thể biểu diễn như sau : 
RH; = H' + RH* ; RH° =H' +R . 
Nhược điểm của thuyết điện l¡ : “Thuyết Arrhenius, tuy thu được nhiều kết quả 


nhưng có một số nhữợc điểm. VÍ dụ khi xác định độ phân li œ bằng các phương pháp 
khác nhau người ta thu được những kết quả không giống nhau. 


Chẳng hạn có sự khác nhau về độ phân li œ đo bằng phương pháp độ dẫn điện và 
độ phân li œ đo bằng phương pháp sức điện động như sau : 









Cục, mol 0,003 0,08 


đo theo độ dẫn 0986 |. 0,957 0,903 
điện 


Hàng số cân bằng K thực tế không phải là một đại lượng cố định như theo thuyết 
Arrhenius, mà thay đổi theo nồng độ chất điện li. 











Nguyên nhân của những sự sai lệch trên đây là do : 


1) Thuyết Arrhenius đã bỏ qua tương tác giữa ion và dung môi phân cực, nghĩa là 
bỏ qua tương tác ion - lưỡng cực. Nếu không tính đến tương tác này ta không thể 
giải thích được quá trÌnh tạo ion và độ bền vững các hệ ion. 


2) Thuyết Arrhenius đã bỏ qua tương tác giữa các ion với nhau. 
§2. Sự sonvat hóa ion 


1. Năng lượng mạng lưới tỉnh thể. Năng lượng sonvat hóa 


Khi hòa tan một chất vào dung môi ta thu được hiệu ứng nhiệt gọi là nhiệt hòa 
tan. Nhiệt hòa tan có thể dương hoặc âm phụ thuộc vào năng lượng liên kết của mạng 
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lya 
Co 


s.. 


lưới tỉnh thể hay phân tử, Có nhiều chất ở trạng thái rấn có cấu trúc ion. Chúng 
liên kết với nhau khá bền vững nhờ năng lượng mạng lưới tỉnh thể. Nhưng khi đi vào 
dung dịch các ion này có thể chuyển động tương đối tự do. Điều đớ chứng tỏ rằng 
khi hòa tan đã xây ra quá trình phá hủy mạng lưới tỉnh thể đồng thời tạo ra liên kết 
mới giữa các ion và các phân tử dung môi. Tương tác giữa chất tan và dung môi được 
Bọi là sự sonuơ‡ hóa (nếu dung môi là nước thì gọi là sự hidrdt hóa). 


Quá trình hòa tan bao gồm hai giai đoạn : giai đoạn phá hủy mạng lưới tỉnh thể 
(hay liên kết phân tử) và giai đoạn sonvat hóa ion. Do đó, nhiệt hòa tan là tổng của 
hai hiệu ứng nhiệt : nhiệt phá hủy mạng lưới tình thể uò nhiệt senuat hóa, Hiệu ứng 
đầu là âm, còn hiệu ứng sau là dương. Nếu hiệu ứng đầu lớn hơn hiệu ứng sau về 

: giá trị tuyệt đối thì nhiệt hòa tan sẽ âm, Ngược lại, nếu giá trị tuyệt đối của hiệu 
ứng đầu nhỏ hơn giá trị tuyệt đối của hiệu ứng sau thì nhiệt hòa tan sẽ đương. Đối 


với chất cố cấu trúc phân tử thì hiệu ứng đầu là năng lượng phá hủy liên kết trong 
phân tử. 


Quá trình sonvat hóa được coi như một phản ứng hớa học giữa chất tan và dung 
môi. Khi hòa tan chất điện li MA vào nước ta được các ion MT và A7, Có thể viết 
quá trình sonvat hóa các ion đó như sau : 


MA + % + y) HO = M(H,Oj* + A(H,Oý~ 


Nói chung, năng lượng mạng lưới và năng lượng lưới sonvat hóa không đo được 
trực tiếp bằng thực nghiệm mà thường, được xác định gián tiếp. Haber và Born là 
những người đầu tiên tính nhiệt sonvat hớa theo phương pháp chu trình đựa trên định 
luật Hess về nhiệt hóa học, 


Ta hãy khảo sát quá trình hòa tan một mol chất điện li MA, quá trình cớ thể tưởng 
tượng đi theo hai con đường khác nhau : 


Theo con đường thứ nhất trước hết các phân tử MA phân li thành những ion MỸ 
và Â ở trạng thái khí. Quá trình này đồi hỏi phải tiêu tốn một năng lượng bằng năng 
lượng mạng lưới tỉnh thể U, Sau đó cho các ion nảy vào nước, chúng được hiđrat 
hóa. Quá trình này giải phóng ra năng lượng, đó là nhiệt biđrat hóa qụ- 

Theo con dường thứ hai MA được hòa tan trực tiếp trong nước. Quá trình này kèm 
theo một hiệu ứng nhiệt, đớ là nhiệt hòa tan q„ Quá trỉnh hòa tan có thể biểu diễn 
bằng sơ đồ như sau : 




















+ 
+, 
Theo định luật Hess ta cớ : 
đậy 
% = “Ủy † qụ tạp, = ~U, + qụ 
dụ 
hay : dụ = qg+U, 
Nhiệt hòa tan q, có thể đo trực tiếp bằng thực nghiệm. Ú, được tính theo phương 
' trình Born ; 
Kụ.z .e n—] 
1). " r ( n ) 
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trong đó N - số Avogradro, T„ — hằng số Madelung, r„ — khoảng cách cân bằng giữa các 
ion ngược đấu ở trong mạng lưới, r„ = tf + (Œœ và r là bán kính của cation và anion 
tương ứng), n - đại lượng đặc trưng cho lực đẩy, thường có giá trị trong khoảng 5ð — 12. 

Như vậy, nếu tính được Ú, đo được q, ta tính được nhiệt hiđrat hóa qụ, Ö, cũng 


có thể tính theo công thức thực nghiệm của Kapustinski nhưng kém chính xác hơn 
công thức Born : 





Ư, = 256,1y Z+  ”- 
LỢ 4B rà 
Zz¿„ +zZ_ 0,345 
và U, = 287,8y 3 ( tan T) 


trong đó y là số ion trong một phân tử chất tan. 


3. Nhiệt hidrat hóa của các ion 


Hiện tượng sonvat hóa được nghiên cứu nhiều trong dung môi nước. VÌ vậy ở đây 
ta đi sâu nghiên cứu quá trình hiđrat hóa. Các công trình nghiên cứu cho thấy nhiệt 
hiđrat hóa của một chất điện li là tổng nhiệt hiđrat hóa của các ion tạo nên chất đó. 
Nhiệt hiđrat hóa ion phụ thuộc vào kích thước, hóa trị và nhiều tính chất khác nữa 
của ion. Bằng thực nghiệm người ta thấy rằng : Hiệu số nhiệt hiđrat hớa của các chất 
điện li cùng chung một loại ion hầu như không đổi. 


Thí dụ : Shicp — đhNacp “ đhgiPp, — đhậaP) 


đhNacp — đhNaE  Sngicp — đhg¡iE) 
Điều này có thể giải thích được, nếu ta viết : 


QuLicp = ÑSnLỮy † Quíc[ ) V-Y- 
Từ đó ta có : dnd¡cp — Shwacp = [ngify Ê đucị yÌ — Ín@wa?y Ð đuycr yÌ 
= Gntì7) † Quc[) — đhNa”) — Sạc) = hi”) — đhNaŸ) 


Cũng tương tự như trên ta có : 


Qui) — na = Su) — đhậna?) 


VÌ vậy : thq¡C) — Sn(NaCp = ni) — Sn(NaF) 


Trong thực nghiệm, khi đo nhiệt hiđrat hóa của các hiđroxit kim loại kiểm, nếu giả 
thiết nhiệt hiđrat hớa của ion xezi bằng không thì năng lượng hidrat hớa của các ion 
tăng theo dãy sau đây ; 








Khi xác định nhiệt hidrat hóa các halogenua của một kim loại nào đó, thí dụ liti, 
và giả thiết nhiệt hidrat hóa của anion [ bằng không, ta thấy q, của các ion cũng 
tăng theo đãy sau đây : 
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mẻ 


\ KẾ” 


Qua các số liệu thực nghiệm tiên ta thấy nhiệt hiđrat hóa của các ion tăng khi 
bán kính ion giảm, nơi cách khác, nhiệt hiđrat hớa tỉ lệ nghịch với bán kính ion. Ngoài 


ra nhiệt hiđrat hóa tăng khi hớa trị của các ion tăng như qua thí dụ các clorua kim 
loại sau đây : 


Hóa trị cation 1 2 3 

















1⁄2 qạ (kcal/đlg) 210 318 459 





Các phương phóp xúc định nhiệt hidrat hóa ion - 
1) Phương phớp Mitchenko (1947). 


Phương pháp này dựa trên giả thiết của Bernal và Fowler cho rằng nhiệt hiđrat 
hóa của các ion K” và FT bằng nhau vì 2 ion này có hớa trị bằng nhau và bán kính 
ion như nhau (ry† ~ rr- = 1,33 Ả). Do đó nhiệt hiđrat hóa của muối ion bằng một 
nửa nhiệt hiđrat hóa của muối KEF, Tuy nhiên phương pháp này chưa chú ý đến tính 
ưa lưu mạnh hơn của anion ; do kết quả đó mà nhiệt hiđrat hóa của anion E7” phải 
lớn hơn nhiệt hiđrat hóa của cation K”. Mitchenko cho ràng nhiệt hidrat hóa của Csg” 
và [ là bằng nhau mặc đù hai ion này có bán kính khác nhau. Bán kính ion F lớn 
hơn bán kính ion Caz” là 0,ð5 Ả. Theo như Mitchenko thì bán kính lớn của ion I sẽ 
được bù bằng tính ưa lưu mạnh của nớ. Các phân tử nước do sự bất đối xứng các 
đipên (lưỡng cực) của chúng, có thể đến gần anion hơn là cation, Anion Ï có bán 
kính thực 2,2 Ả, cớ hóa trị -1, không có khả năng hiđrat hóa, trong khí đớ Cs` có 
bán kính thực 1,65 Ả nên cớ khả năng hút nước mạnh hơn : bán kính hiệu dụng của 
ion Cs” là tổng bán kính thực của ion Cs* và bán kính thực của nước : 


Tha(Cs*) = Tcạt † Tauác = 1,6BÄ + 0,625Ä = 2,27BÂ 


Nhiệt hiđrat hóa của anion I và cation Cs† bằng nhau vÌ bán kính hiệu dụng của 
chúng bằng nhau. 


2) Phương phép lzomailop (1960). 


NÑ. A. Izơmailop dùng phương pháp ngoại suy trên cơ sở sự phụ thuộc nhiệt hidrat 
hóa vào bán kính ion. Khi biết được nhiệt hiđrat hớa tổng số của các ion tạo thành 
hợp chất đã cho và biết hiệu nhiệt hiđrat hớa đối với các ion cùng dấu ta có thể xác 
định được nhiệt hiđrát hớa của từng loại ion. VÌ khi tăng bán kính ion lên (hay khi 


1 s 
giảm đại lượng nghịch đảo = của nó) nhiệt hiđrat hớa sẽ đẫn tới không. Trong trường 


hợp đó nhiệt hiđrat hóa của các chất điện giải có cùng một cation MÌ và có các -anion 
A_ khác nhau sẽ dẫn đến nhiệt hiđrat hớa của cation M†Ỳ. 


lim [Q,(MA)] => Qạ(M”) 
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Hiệu nhiệt hbiđrát của 2 cation cũng 
sẽ tiến đến giới hạn đó, nếu bán kính 
của một cation tăng lên. 

lim [Q,(M7) — Q,(M2)] —> Q,M;) —, 
250 22225271 s84 i3 2t 05/3, 0, Tụ,-®® 


Cán 


350 






300 


Như vậy nếu đặt trong cùng một đồ 





tự thị [Q,(M?) + Qu(A, )] và[,(M?) ~ Q,0M2)] 
vn: 0,5 1,0 1,5 = và ngoại suy đường cong đến : = 0 thì 
đoạn bị cắt trên trục tung là tương ứng 
với Q(Mj). Giá trị trung bình của tổng 
Hình 2.1. Đồ thị xác định nhiệt hiđrat hóa của ion H" và hiệu nhiệt hidrat hớa cũng tiến đến 
(theo Izơmailop). —_ giới hạn đó. 
bon Long đ ham Ea E509" những lát quả tha dược củn 


Đường 2 : Sự thay đổi hiệu nhiệt hiđrat hóa của axit phụ lzơmailop và của Mitchenko là tương 
thuộc vào bán kính cation. 3 Ñ h hau F 

Đường 3 : Dường trung bình của tổng và hiệu nhiệt đối phù hợp với nhau, mặc dầu hai 
hiđrat hóa. phương pháp là hoàn toàn khác nhau, 


§3. Thuyết Debye - Hickel 
1. Mẫu dung dịch của Arrhenius 


Theo thuyết Arrhenius, dung dịch điện li được coi như một hệ lí tưởng. Các ion 
trong dung dịch phân bố hỗn loạn, lực tương tác giữa các ion bằng không, nồng độ 
ion trong dung dịch bằng hoạt độ của nó, nghỉa là hệ số hoạt độ bằng đơn vị. 
Nhưng những giả thiết trên không phù hợp với thực nghiệm. Năm 1918, nhà bác 
học Ấn độ Ghosh đã giải thích bản chất của dung dịch điện li. Theo Ghosh, các ion trong 
dung dịch cũng phân bố một cách trật tự như trong mạng lưới tỉnh thể chất rắn. Sự 
khác nhau giữa dung dịch điện li và chất rắn có mạng lưới tỉnh thể ion chỉ là khoảng cách 
giữa các ion. Khoảng cách giữa hai ion trong mạng lưới tỉnh thể ion nhỏ hơn rất nhiều 





Hình 3.1. Mẫu dung dịch điện li theo Ghosi : 
a. Theo không gian, b. Theo mặt phẳng. 
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vi 


sc 
vs 


z2 
độ, 


khoảng cách giữa hai ion ở trong dung dịch (hình 8.1). Khoảng không gian giữa các 
ion được các phân tử dung môi lấp đầy. Sự khảo sát dung dịch điện li bằng phương 
pháp tia X đã phủ nhận mô hình Ghosh. 


2. Mẫu dung dịch điện li của 
Debye-Hùickel và thuyết tương tác ion 


Năm 1923, Debye-Hickel đã hoàn thiện 
thuyết Ghosh. Theo Debye-Hùeckel, các ion 
trong dung dịch còn tham gia chuyển động * 
nhiệt. Các phân tử dung môi lưỡng cực cũng 
tham gia chuyển động nhiệt. Trong mô hình 
của mình, Debye-Hiiekel đã chọn một ion bất 
kì làm ion trung tâm. Ở gần ion trung tâm, 
xác suất tÌm thấy các ion ngược dấu với ion 
đó lớn hơn xác suất tìm thấy các ion cùng 
dấu. Ở khoảng cách xa ion trung tâm, xác 
suất tÌm thấy các ion cùng dấu với ion đó sẽ rừng 3.2. Sự phân bố điện tích trong lớp khí quyển. 
lớn hơn (hình 3.1.b). Debye-Hủckel đã đưa ra 
khái niệm về lớp khí quyển ion. Xung quanh ion trung tâm có một lớp khí quyển ion 
trái dấu với nó bao bọc (xem hình 3.2), Chúng ta hãy khảo sát sự hình thành lớp khí 
quyển ion. Chọn một ion dương bất kì làm ion trung tâm. Trong một khoảng thời gian 
nào đó, trong thể tích dV ở cách ion trung tâm một khoảng r có một số lớn ion dương 
và âm đi vào và đi ra. 





Vì ion trung tâm là ion dương nên các ion dương khác bị nó đẩy ra xa hơn, còn 
các ion âm thì bị hút lại gần. Do đó, sau thời gian t, số ion âm trong đơn vị thể tích 
này sẽ lớn hơn số ion dương, nghĩa là trong thể tích dV sẽ dư điện tích âm. Việc chọn 
thể tích dV xung quanh ion trung tâm là tùy ý. Có thể chọn một điểm bất kì trong 
không gian tương đối gần với ion trung tâm. Như vậy, xung quanh mỗi ion trung tâm 
hình thành một đám mây ion (còn gọi là khí quyển ion) cớ điện tích ngược dấu với 
ion đớ. 

Mặt khác, các ion trong dung dịch đều là bình đẳng nên ion nào cũng cớ thể được 
chọn làm ion trung tâm và ion nào cũng có một khí quyển ion ngược dấu bao bọc. 
Mỗi điểm trong dung dịch đều chịu sự tương tác của tất cả các ion. Sự hình thành 
khí quyển ion tạo nên trong thể tích dV được chọn một mật độ điện tích trung bình 
và một thế nào đớ. Khoảng cách r càng lớn thì mật độ điện tích trong đơn vị thể tích 
càng bé vì lực tỉnh điện tỉ lệ nghịch với bình phương khoảng cách. 


Thế W của điện trường xung quanh ion trung tâm bao gồm thế W_ của ion trung 
tâm và thế \U, của khí quyển ion : 


Vi Vu, 
Th lần lượt xét các giá trị thế này. Trước hết, ta khảo sát sự phân bố các ion xung 
quanh ion trung tâm trong môi trường có hằng số điện môi £. Giả thiết cation có điện 
tích z;e. Xung quanh ion đó cớ một điện trường đối xứng cầu. Theo định luật Coulomb, 


thế của điện trường là năng lượng chuyển một điện tích dương từ khoảng cách vô tận 
đến trung tâm : 


F re z¡/e 
\W_ = ~[Rdr = sử 705 (8.1) 


Z¡e 
Trong đó f = mã là cường độ trường. 


1ỗ 


£ 
r1 


Bây giờ ta tìm thế \WW tại một điểm bất kì trong không gian xung quanh ion trung 
tâm. Thế này được xác định bằng mật độ điện tích ở điểm đã cho và được tạo nên 
bởi ion trung tâm và bởi khí quyển ion. Giữa thế điện trường và mật độ điện tích 
liên hệ với nhau theo công thức Poisson : 


4z 
vhW = - (8.2) 
2 2 2 
= + „1 + — dấu VỶ là toán tử Laplace, ø là mật độ điện tích, 
9x” 0y 9z 
£ là hàng số điện môi. 


Trong đó VẦU = 


l Mật độ điện tích của dung dịch là tổng điện tích dương và âm trong một đơn vị 

thể tích. Để tính mật độ điện tích, trước hết, tính số ion dương và âm trong thể tích 
dV đã chọn. Debye-Huckel cho rằng sự phân bố ion xung quanh ion trung tâm tuân 
theo định luật phân bố Boltzmann. Số ion dương trong thể tích dV là : 





ez.,\ 
dn, =n,. exp làm kữ ) , dV 
ez_W 
Và số ion âm : dan =n_. exp (†+-TT) , dV 


Trong đó n,, n_ là số ion trung bình của cation và anion trong một đơn vị thể tích 
(em?) ; k~ hàng số Boltzmann ; T - nhiệt độ tuyệt đối. 


Mật độ điện tích bằng : 


ez_ \Vƒ ez.\W 
? = ez_n_exp —ET | ~ 92+". xP |~~Kr 





Tổng quát, đối với tất cả các loại ion trong dung dịch ta có : 


ezW 
= > ©z; nị eXp | — "E— (3.3) 
Thay giá trị 2 vào phương trình (3.2) ở trên ta có : 
\ 
4ne ezŸ 
2 
VẦW = ——— 3 zm¿exp —F | (8.4) 





Phương trình (3.4) này là cơ sở của thuyết Debye-Huckel. Tuy nhiên, trong khi giải 
phương trình, tác giả đã chấp nhận một số giả thiết : 


1) Bỏ qua tương tác giữa dung môi và chất tan, coi £ = const trong quá trỉnh tạo 
thành dung dịch. 


2) Khi áp dụng định luật phân bố Boltzmann xem ion như điện tích điểm, tức là 
bỏ qua kích thước ion. 


3) Ngoài ra, để giải phương trình (3.4), cần khai triển hàm số mũ ở vế phải 
z/eW W 


phương trình : 
z¡e\ Š 
—— —“== + vx 
kT kT 


ez 2e 1 
°⁄P|~'Kf | = Ì~ TIeE † Zï- 

Nếu năng lượng tĩnh điện ez/W bé hơn nhiều năng lượng chuyển động nhiệt (ez,/W < 

kT), ta có thể bỏ qua các số hạng từ số hạng thứ 3 trở đi vì chúng rất bé so với 2 


1 


3 
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số hạng đầu. Giá thiết này là đúng trong trường hợp nhiệt độ tương đối cao và dung 
dịch tương đối loãng. Lúc đó, mật độ điện tích cớ thể viết : 


2 
= Xezm, — =3 Zˆn; 


Theo định luật trung hòa điện, số hạng đầu ở vế phải của phương trình trên bằng 
không. Đo đó : 


2 
e 
= -En 2, 2m (8.3a) 
Đạt giá trị này vào phương trình (8.2), ta có : 


-4e2 
T3 2 
VÝụ = ph ` zn 
hay V2ự = x2 (8.5) 


4e? 
Trong đó : *= \ tk » z2n, (8.6) 


Đại lượng nghịch đảo của x có thứ nguyên em, nên được gọi là bán kính khí quyển 
ion. Vì điện trường xung quanh ion là đối xứng cầu nên ta có thể thay tọa độ vuông 
góc bằng tọa độ cầu. Lúc này \W chỉ còn phụ thuộc vào bán kính r. Trong trường hợp 
đó, phương trỉnh (3.ð) có thể viết lại : 





1 d ,¿; dự 3 
ME sóng lai 7Ì làn xui 
Giải phương trình này ta được : 
e KT 
WE=A, +ÁC En (8.7) 


Th có thể xác định Á; và A¿; theo điều kiện biên của bài toán. Khi r —> œ, \W -z 0, 
do đó A, = 0. Để xác định Á; ta phải giả thiết dung dịch rất loãng, lúc đó khoảng 
cách giữa các ion là khá lớn, ở khoảng cách rất gần ion trung tâm r —> 0, thế được 
xác định bằng điện tích ion trung tâm, nghĩa là : 





ze@ 
__ = %S =, eếr 
c7 ze 
Trong trường hợp đó, ta có : Ứ„_,o = ¡+ mi 
z/e 
Từ đó, ta xác định được Ái: Ái = .x 
Như vậy, ta tìm được giá trị của \ : 
ZÐ  Q7XP 
\WW= tết hông 


Bây giờ ta xác định thế \W,_ của khí quyển ion : 
ZjÐ. ©ÝT.. z@ Z8 QXY DỊ 


LG ainr~ “HT vE0- SEN) (8.7a) 








Để làm rõ ý nghĩa của x trong các công thức trên ta xét thế \W„ của khí quyển ion 
khi r —> 0, nghĩa là tại một điểm rất gần ion trung tâm, áp dụng quy tắc Hopital vào 
phương trình (3.7a) khi r —> 0 thì e *' — 1 ~ - zr ta có : 

Z/ex z/e 
Wuyop Ð ~~E” Ð TT 


So sánh với phương trình (3.1) : 


Phuïệ, 


° sa 


ta thấy giữa r và lý có thứ nguyên độ đài (r) đặc trưng cho một khoảng cách nào 


đó và được coi là bán kính của khí quyển ion. Tuy nhiên, không nên hiểu đại lượng” 


này một cách máy móc như bán kính của một hình cầu và xa hơn bán kính này ion 
trung tâm không tác dụng nữa. Biết lýy ta có thể tính được thế năng của ion,: công 
tạo thành dung dịch, hệ số hoạt độ của dung dịch v.v... Tờ (3.6) ta có thể viết biểu 
thức của bán kính khí quyển ion như sau : 


1 — £ckT 1 
# 8xe2 ` Ý1/2 2,22, 


Nếu thay n, bằng C, (nồng độ moljlit), ta có : 








1 ckT. 1000 1 
vn 8ne ` V9 2 z{C, 
hay : 
* 8re?N Ĩ 
Trong đó I là lực ion : : 
I= 5 »ư‡G, (3.9) 


Thay k = 1,88.10 15 ec/K, e = 4,8.10 12 đơn vị tỉnh điện, N = 6,028.103, z = 3,1416 


ta được : 
dội + .Ợ E 
„< 1,988, lQ T (em) 


Qua phương trình trên ta thấy 1⁄y phụ thuộc vào nhiệt độ và hằng số điện môi của 
dung môi. Trong dung dịch nước ở 182C, £ = 81,3, nếu nồng độ dung dịch Ở = 0,01 
thì bán kính khí quyển ion lý = 25.108 + 100.10 °em, 

Theo thuyết gần đúng của Debye-Hickel, năng lượng tương tác giữa các ion là năng 
lượng tĩnh điện. Ta biết rằng năng lượng tÍch điện một ion từ điện tích 0 đến điện 
tích q trong trường \W' nào đó bằng : 

3 q : 
1 1 1 
j T82 —g { sảa seq = sqW (8.10) 

Trong đó C là điện dung và q = € W'. 

Trong trường hợp đang khảo sát, WW = Xu s0) (thế của khí quyển ion ở sát ion 
trung tâm) và q = z;¡e (điện tích của ion trung tâm). Thay vào phương trình (3.10), 
ta được năng lượng tương tác của ion trung tâm với khí quyển ion : 

2„2 
„1 S5i 1S 
B.^ 3 S4 [S?z| =-s £g*X (3.10a) 


Đó chính là năng lượng tạo thành một đơn vị thể tích dung dịch điện li. 
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8. Tính hệ số hoạt dộ của dung dịch diện li dựa vào thuyết Debye-Hũekel 


Tiệ số hoạt độ đặc trưng cho sự sai lệch giữa dung dịch thực và dung dịch lí tướng. 
Ta biết rằng đại lượng dư của thế nhiệt động đặc trưng cho năng lượng tương tác 
giữa các phần tử trong dung địch thực là : 


G=G+Œ 
Trong đố G là thế nhiệt động của dung dịch thực, G là thế nhiệt động của dung 


dịch lí tưởng, GÌ - thế nhiệt động dư của dung dịch thực so với dung dịch lí tưởng. 
Lấy đạo hàm theo n, ta được : 





8G ¿G ạG* 
(Bã)p.r.n _ tu * ôn; )prun 
——>y—z "—>——' t+——Ừ 
Mi H đ (a) 
hay Hị = mị + gệ 


trong đó dị, đi là hớa thế của cấu tử i¡ trong dung dịch thực và trong dung dịch lí 


tưởng, còn DẠ là năng lượng tương tác riêng phần của cấu tử ¡. Mặt khác, đối với dung 
địch lí tưởng ta có : 


#„ = “È + kTinG (®) 


Trong dó k là hàng số Boltzmann (hằng số khí đối với 1 mol chất), k = 
= 1,38044.10 "ố erg (N là số Avogadro). 


z| 


Đối với dung dịch thực ta có : Hị = mỆ + kTina, 


VÌ a, = f,C, (f, là hệ số hoạt độ của cấu tử ì), nên đối với dung dịch thực, ta 
có thể viết ; 


Hị = HỆ + kTina = ¿P + kTinfC, () 


So sánh (b) và (c) ta thấy : 
dị = Hị + kTinf (4) 


So sánh (d) với (a) ta thấy : ø? = kTinỆ 


Thay g? từ công thức (3.10a) vào phương trình này, ta được : 


e^z7 
Inf, = "nTš : (3.11) 
Thay giá trị của x từ phương trình (3.8) vào (3.11) ta được : 
3.2 
si 2zÑ 
= ——— \ nn- 8. 
In km2 1000 1 (3.12) 


Nói chung, người ta không xác định được hệ số hoạt độ của từng loại ion riêng biệt 
mà chỉ xác định được hệ số hoạt độ trung bình của các ion trong một dung dịch nào 
đơ. Hệ số hoạt độ trung bình f, có thể tính theo công thức : 

1 
ft, = (f2. fr)y+ tr (3.18) 
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: y.lnf, + y_Inf_ 1 
hay : KIẾP cay re nu IM (14) 
lạ) đây y = y, +y_ = > y¡ là tổng số ion do một phân tử phân li. Thay Inf, từ 
(3.12) vào (3.14) ta được : 


c2” 
TỶ HỘ, 2N ¡_ 
+ y “li ¿m2 1066 ˆ° 
1 
= —y Sự,. ca? — x q/2 3, 2c) ]'? (8.15) 
Ú 1000(£kT)° 


Kết hợp các hằng số và chuyển sang dạng logarit thập phân, công thức (3.12) cớ 
thể viết ở dạng rút gọn : 





lgf, = —z/hVI (3.16) - 
Trong đó : 
1 
3 193 3 5 1 
xỉ TẾ (1,6022.10 133. (2.6,023.1022.3,141892 1825.105 - 
h= g) 1000 = K 5 = _x (/mol)2 
(£kT2 : 102. (1,3807.10 732. (T)? 


Các biểu thức (3.12) và (3.16) xác định hệ số hoạt độ của ion không đo được bằng 
thực nghiệm, còn hệ số hoạt độ trung bình của các ion có thể xác định được dựa vào 
biểu thức (3.15). Có thể viết (3.15) ở dạng rút gọn : 





' Sưzi : 
lgf, = =h —y vĩ : (3.17) 
hay 
2 2 
L1 o nỗ, ,IÊ. 2i 
li c8 S= sử (8.17a) 
= „+. 


Theo định luật trung hòa điện của dung dịch : y¿z¿ =y.z_ ta có thể biến đổi điện 
tích ion và hệ số tỉ lượng như sau : 


y2 tự z2 — Y-5_5+ Tyy242_ sáu 
+ TT CỐ y„ TT tư 
Do đó, biểu thức (3.17a) có đạng : 
lgf, = |z„z_|hVT : (3.18) 


Công thức (3.18) được gọi là định luật giới hạn Debye-Hiickel. 

Đối với dung dịch chất điện li 1-1 ở 20°C, công thức (3.18) thành : 
- 1,825. 10% 

lạt, = =— 
BH (80,1. 29332 
Từ phương trình (3.18) suy ra rằng, hệ số hoạt độ của các dung dịch có lực ion 
bằng nhau phải bằng nhau. Dựa vào thuyết Debye-Hickel có thể xác định hệ số hoạt 
độ. Thuyết Debye-Huckel cho phép tính được các tính chất nhiệt động của dung dịch 


như entropi, nhiệt dung, tiên đoán hiệu ứng tỏa nhiệt khi pha loãng dung dịch chất 
điện li, vì khi pha loãng dung dịch, tương tác giữa các ion bị giảm. 


:VÏ = -0,507VT 
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4. Phương trình Debye-Hickel đối với các dưng dịch đậm dặc 


Thuyết Debye-Hiekel chỉ đúng đổi với các dung dịch loãng có lực ion nhỏ hơn hoặc 
bằng 0,02. Sở di cớ sự sai lệch so với thực nghiệm trong các dung dịch đậm đặc là 
do các nguyên nhân sau đây : 


1) Khi giải phương trình (3.4) đã giả thiết ez «kT. Điều đó chỉ đúng trong trường 
hợp nhiệt độ cao, dung địch tương đối loãng, điện tích ion nhỏ. 


3) Trong thuyết Debye-Hiekel không tính đến sự biến thiên của hằng số điện môi 
£ của dung dịch so với hàng số điện môi của dung môi. Thực ra, hằng số điện môi 
của dung môi trong dung dịch bị giảm đi vì các lưỡng cực dung môi định hướng theo 
trường do các ion tạo nên (hiệu ứng bão hòa điện môi). Trong các dung dịch loãng 
hiệu ứng này rất nhỏ, có thể bỏ qua vÌ số lượng dung môi liên kết với các ion nhỏ 
so với tổng số lượng dung môi. 

3) Khi áp dụng định luật phân bố Boltzmann để tính mật độ điện tích, đã xem các 
lon như các điểm tích, không chú ý đến kích thước ion. Giả thiết này chỉ đứng trong 
các dung dịch loãng. Thuyết Debye-Hickel chỉ tính đến lực tương tác ion -ion, bỏ qua 
các dạng tương tác khác (ví dụ tương tác ion lưỡng cực, sự tạo phức, sự liên hợp ion...) 

Trong phép tính gần đúng bậc 2 Debye-Huckel đã tính đến kích thước riêng của 
các ion. Muốn vậy, hằng số tích phân Á; trong phương trình (3.7) phải lấy theo công 
thức (3.7a). Từ công thức này ta thấy, nếu các ion chỉ đến gần nhau một khoảng a, 





hằng số A¡ phải được bổ chính một đại lượng ï T. VÌ vậy, biểu thức thế \W, của 
khí quyển ion có dạng : 
Sz 1 
Vuứ say "`. 1 +tay 


Biểu thức của hệ số hoạt độ sẽ là : 
|z¿z|hÝf  z,z hựT 


lt, ¬ l+ay = l+ax (3.19) 
HN 01983402580 S6 
trong đó „ = BỶT và B = I8 SEP” a còn được gọi là đường kính hiệu dụng trung 
e 


bình của các ion. Các hằng số h và B phụ thuộc vào bản chất dung môi và nhiệt độ. 
Bảng 3.1 trình bày các giá trị h và B ở các hằng số điện môi, 


Bảng 3.1. Các giá trị h, B của phương trình Debye-Hùeckel 
và hằng số điện môi £ , 


. Nhiệt độ, °C £ h B 
88,15 0,488 0,325. 108 


9 
L 15 82,23 lỊ 0,500 0,328, 10Š 














25 78,54 0,509 0,330. 10Ÿ 


L 30 78,76 0,514 0/331. t0 
40 73,35 0,524 0,333. 10Ể 
50 70,10 0,535 0,335. 0Š 























21 


Từ bảng (3-1) ta thấy, ở nhiệt độ phòng giá trị B của nước gần bằng 0,83.10Ề. 
Đường kính hiệu dụng trung bình a của ion đối với đa số chất điện lí bằng 8-4.107°em. 


Bảng 3.2. Đường kính hiệu dụng của ion 





= 


Chất diện li a.cm Chất điện lì a.cm Chất điện li a.cm 
HƠI 52.10 5 CaCt, 5/2.10 5 K;SO, 30.108 
NaCl 4,4.10 Ẻ MgSO, 34.108 La;(SO,); 34.0.1078 


Do đớ, tích aB ~ 1. Phương trình (3.19) thành : 


|z„z_| hýT 
lgf, = “"T{x+W (3.20) 


Công thức (3.20) không có các hằng số a, B nên có thể mô tả tính chất của nhiều 
chất điện li đến I = 0,1. 

















5. Phương trình Debye-Hũickel-Bronsted 


Khi đo những dung dịch đặc hơn, Hùckel nhận thấy hệ số hoạt độ có khi lớn hơn 
đơn vị (f, > 1). Điều này được giải thích như sau : Lực hút tương hỗ giữa các hạt 
làm cho hoạt độ giảm so với nồng độ, nhưng lực đẩy tương hỗ giữa các hạt trong 
dung dịch lại làm tăng hoạt độ. Trong các dung dịch loãng, lực hút tính điện giữa các 
ion chiếm ưu thế : £„ < 1, lực hút này giảm khi nồng độ tăng. Ö các dung dịch đặc, 
phần lớn các phân tử lưỡng cực nước liên kết (trong khi ở dung dịch loãng phần lớn 
các phân tử lưỡng cực nước còn chưa liên kết với các ion). Vì vậy, nếu thêm một 
lượng mới chất điện li vào dung dịch thì các lớp vô sonvát hóa bị phá hủy để nhường 
một số phân tử nước cho các ion mới cho vào, nghĩa là phá được tương tác ion — 
lưỡng cực cũ. Lực đẩy tương hỗ giữa các ion lớn hơn lực hút tương hỗ, vì thế, 
f, > 1. Vì vậy, dung dịch càng đậm đặc, hệ số hoạt độ càng tăng. Để mô tả sự tăng 
hệ số hoạt độ ở các dung dịch đậm đặc, người ta đưa thêm một số hạng kinh nghiệm CI : 

|z„z_| h1 
l, =~1 + aBW † 9 (8.21) 


trong đó ,O là hằng số kinh nghiệm. Phương trình (3.21) là phương trình gần đúng 
thứ ba của thuyết Debye-Húũckel. C được gọi là hằng số muối kết vì các phân tử dung 
môi định hướng xung quanh ion. Hiện tượng vừa nói được gọi là hiệu ứng muối kết. 
Đớ là hiệu ứng làm giảm độ hòa tan của các chất trung hòa khi có mặt một muối 
nào đó. Hàng số muối kết còn thiếu ý nghĩa vật lí. Robinson và Stockes (1948) đã giải 
thích lgf, của phương trình (3.21) ở dung dịch đặc. Theo hai tác giả này, công thức 
(3.19) không áp dụng cho các ion tự do mà cho các ion sonvát hớa. Vì vậy, cần xác 
lập mối liên hệ giữa hệ số hoạt độ của các ion sonvát hóa f, nvạ, và hệ số hoạt độ 
tỉ lượng f,. Theo Robinson - Štockes, mối liên hệ đó như sau : 
styTng 

g+ựy ) 
trong đó ny - số hiđrát của muối, bằng yạng +y nạ ;¡ a„, - hoạt độ của dung môi ; 
s = 1000/M,m - số mol dung môi cho một mol chất tan khan nước ; M~ khối lượng 


T, 
TRÍ, œensáp = l6, + + lg5, + lế ( (8.22) 
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235, 


Tu 


phân tử của dung môi ; m - nồng độ molan (số mol trong lkg dung môi). Theo 
Robinson - §tokes, vì công thức (3.19) dùn 


g cho ion sonvat hóa nên lgf, trong 
công thức này chính là lgf, Gonvag t2 được : 





|z,z_[hýT† nạ g*ty— n, 
lí, (sonvap “ —T+aBHT + aBVT = lu + Ty lga,Ô +lg l Nưn: 
Suy ra : . 
let |z„z_| hỶĩ nạ sty— n 
gÍ, = —T1 +AaBT - y l#2¿ +lg RE? (8.28) 
s+đyự— 
VÌ a  < 1 và 


1g — < 1 nên cả hai số hạng phụ trong phương trình (3.28) 


đều làm tăng hệ số hoạt độ so với công thức (3.19). Nếu bỏ qua số hạng thứ hai ở 
vế phải công thứé (3.23) và giả thiết rằng n/(s+y) < 1 thì phương trình này có 








dạng : 
|z„z_| hỶT Mụn, ' 
lBÉ, * —T TaBT † 58.1000” tên 
Phương trình (3.24) là cơ sở của thuyết gần đúng bậc ba của Đebye-Hieckel. 
6. Ứng dụng thuyết Debye-Hickel cho các chất điện li yếu 
Đối với chất điện li yếu MA phân li theo phương trình : 
MA >M+A- 
Theo định luật tác dụng khối lượng ta cớ : 
7 ĐT, 8ẠT— 
Me cáo (8.28) 
ÂMA 
Giữa hoạt độ a và nồng độ C liên hệ với nhau qua biểu thức : 
BẠ— = Ế CẠ— ; nưft mÍy, CM” ¡ 8A = ẨMA - CMA, (3.26) 
Trong đó f., {_, fụa là hệ số hoạt độ của cation, anion và muối tương ứng. Thay giá 
trị của a ở (3.26) vào (3.25) ta được : 
h f,CM+. ÊCẠT  Cu>, ST ££ tư£_ 
—— đưA- MA CC MO ẨMA ẨMA 


k - hằng số phân li biểu kiến. Theo Debye-Hiickel, tương tác Culông giữa các ion 
là nguyên nhân làm sai lệch giữa hoạt độ và 


nồng độ. Do đó, các phân tử trung hòa 
điện có f„, = 1. Biểu thức K ở trên có thể viết 


K = kff =k.f 
pK = pk +21. 


thành : 


(3.27) 


(8.28) 
VÌ độ phân li chất điện li là œ nên lực ion của dung dịch bằng : 


I = 123 CzŸ = 1/2 (øC + øC) = øC 
Ứng dụng thuyết Debye-Huickel cho các dung dịch loãng của chất điện H ta có : 


lạt, = -0,BJĨ = -0,BJaC (3.29) 
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Thay lgf, từ phương trình (3.29) vào phương trình (3.28) ta được : 


pK = pk - V«E (8.30) 


nghĩa là pK phụ thuộc nồng độ chất điện li yếu. Trong dung dịch các axít hữu cơ, 
công thức (3.30) rất phù hợp với thực nghiệm. 


7. Ứng dụng thuyết Debye-Hickel để tính độ hòa tan 


Gọi s„ là độ hòa tan của muối ít tan MA trong dung môi tỉnh khiết. Nồng độ 


cation trong dung dịch bằng y,s„ và nồng độ anion bằng ;_s„. Tích số tan bằng : 


Lý = (xs,f*.. Œ-s2/~ = (2#. 7~)- SI (3.31) 
hoặc đối với chất điện li I - 1 : 
2 
L =sj.£ (3.32) 


trong đó £V — hệ số hoạt độ trung bình của muối trong dung dịch bão hòa muối. Nếu 
ta thêm một muối không có các ion của muối ít tan thì tích số tan của nó bằng : 


L. = s2 (3.38) 


k 
trong đó s - độ hòa tan khi thêm muếi lạ vào dung dịch : f - hệ số hoạt độ trung 
bình. Độ hòa tan bị biến đổi do tương tác ion - ion và tương tác ion - lưỡng cực. Từ 
các phương trình (3.32) và (3.33) suy ra' 


d"ịa 
mÌc 


hay lệ =-lgf, — lgf (3.34 


° 


Ứng dụng phương trình Debye-Huckel ta được 
le = lzzz_|hWT - Vĩ, ) (3.85) 
6 


trong đó lý — lực ion của dung dịch muối Ít tan, I - lực ion của dung dịch muối ít 
tan có mặt chất điện l¡ lạ. 


Ở nhiệt độ không đổi, đối với một muối Ít tan nhất định l„ = const, lgc— phụ thuộc 
ọ 


tuyến tính vào Vĩ. Kết quả này đúng trong các dung dịch AglO;, TIIO;, Ba(1O¿);. 


§4. Các thuyết hiện đại về dung dịch chất điện li 


Debye-Hũckel và nhiều nhà khoa học khác đã tìm cách rút ra các biểu thức định 
lượng mô tả tính chất nhiệt động cho một khoảng nồng độ lớn hơn nồng độ trong 
thuyết Debye-Huckel cổ điển. Có hai hướng giải quyết : a) tìm công thức thực nghiệm 
hay bán kinh nghiệm ; b) chiều hướng giải quyết lí thuyết dựa vào các phương pháp 
vật lí thống kê và vật lí lượng tử. 

Chiều hướng thực nghiệm xuất phát từ việc phân tích các quy luật thực nghiệm và 
khả năng khái quát hớa các quy luật này. Chẳng hạn, Harned và Owen đã xác định 


24 


_ 


© 0, 
si 


biểu thức mô tả mối liên hệ giữa hệ số hoạt độ và nồng độ trong khoảng nồng độ từ 
vô cùng loãng đến 4 mol/l như sau : 


í |z„z_|hýT Ð 2 
8È. = ~T x+aBT † I+ DI 
Các đại lượng vẫn có ý nghĩa như trên, D là hằng số kinh nghiệm. 


Còn chiều hướng lí thuyết thì tìm cách làm chính xác mô hình cổ điển của 
thuyết Debye-Hiekel, chú ý 9 hiệu ứng sau đây : 1) thể tích riêng của các ion H 
2) sự biến thiên hằng số điện môi ở gần các ion do bão hòa điện môi ; 83) sự 
biến thiên hằng số điện môi vĩ mô theo nồng độ ; 4) sự biến đổi lượng dung môi 
"tự do" ; ð) sự biến thiên năng lượng sonvat hớa ion theo nồng độ ; 6) sự thay 
đổi cấu trúc dung dịch theo nồng độ ; 7) khả năng kết hợp ion ;.8) khả năng 
phân li không hoàn toàn ; 9) khả năng tương tác đặc biệt của các ion, 

Các công trình lí thuyết thường chỉ chú ý đến một hoặc hai hiệu ứng kể trên 
như các công trỉnh của LaMer và Sandved, Bjerrum, Fuoss, Kraus v.v. nên không 
mô tả đẩy đủ các tính chất của dung dịch. Hiện nay, các nhà khoa học tập trung 
vào chiều hướng khác : tính toán tính chất nhiệt động và động học của dung dịch 
xuất phát từ quan niệm cấu trúc ion - phân tử của dung dịch dựa vào phương pháp 
thống kê Gibbs và phương pháp hàm tương quan Bogolioubov. 


Trong phương pháp thống kê, nghiên cứu các hàm xác suất phân bố vị trí của phức 
do một, hai, ba... hạt tạo thành trong dung dịch, Tổ hợp các hàm này là hệ phương 
trình vi tích phân. Thế năng của hệ là tổng năng lượng của tương tác từng đôi một. 

Theo thuyết thống kê của các dung dịch ion, hệ số hoạt độ cớ thể biểu diễn như Sau : 

lgf, = lgf. + wC — CØ(C) 


trong đó Ìgf, mô tả hệ tương tác tỉnh điện của các ion ; wC là đại lượng mô tả thể 
tích riêng của các ion ; số hạng ƠØ(C) đặc trưng cho tương tác đặc biệt của các ion. 


§S. Các chất đa điện li vả chất điện l¡ rắn 
1. Các chất đa diện li 


Các chất cao phân tử (CPT) chứa các nhớm có khả năng ion hớa được gọi là các 
chất đa điện li. Thí dụ điển hình của chất đa điện li là natri poliacrilat, Ở đây, anion 
là mạch cacbon đài kết hợp với các ion cacboxyl bằng các liên kết đồng hớa trị, cation 
là Na" (còn gọi là các đối ion). Vậy trong dung dịch chất đa điện lì có các ion lớn và 
các đối ion tương ứng. Cấu hình của mạch CPT tích điện, sự phân bố các đối ion ở 
trong mạch và xung quanh mạch CPT là những đặc điểm chính của các chất đa điện 
li. Visco, nhựa trao đổi ion, các PT tổng hợp, các axit nưcleic anbumin và nhiều loại 
polisacarit là các chất đa điện li. 


Các chất đa điện li vừa là các chất điện lí vừa là các chất CPT. Do đớ, các chất 
đa điện li phải có tính chất đặc trưng cho cả hai loại hợp chất này. Khi xác định 
cấu hình của chất đa điện li, do trong mạch CPT có nhiều khu vực tích điện nên 
xuất hiện lực đẩy tĩnh diện nội phân tử ; các đối ion nằm bên trong các khu vực 
của chất CPT đóng vai trò che chấn lực đẩy nội phân tử một phần nào ; một số đối 
ion khác nằm trong dung môi giữa các cuộn xoắn của mạch PT. Vì vậy khi pha loãng 
dung dịch chất điện l như NaCl, khoảng cách giữa các ion tăng lên ; nhưng trong trường 
hợp chất đa điện li, dù dung dịch có pha loãng đi, khoảng cách giữa đối ion và ion 
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CPT vẫn còn nhỏ hơn chiều dài mạch CPT, nói khác đi, các khu có mật độ điện 
tích cao vẫn được bảo toàn cho đến khi dung dịch loãng vô cùng. 


Các chất đa điện li lại được phân thành chất đa axit, chất đa bazơ và chất đa lưỡng 
tính. Các chất đa axit và các chất đa bazơ lại được chia thành các chất đa axit (hay 
chất đa bazơ) mạnh và chất đa axit (hay đa bazơ) yếu. Các chất đa điện li mạnh là 
chất bị ion hóa hoàn toàn. Axit polietilensunfonic là một thí dụ chất đa axit mạnh : 


S5 1701109 105 : 
SO; - H“  SO; - H* 
Các chất đa điện li (axit và bazơ) yếu là các chất CPT mà điện tích của nó được 


xác định bằng các hằng số phân li các nhớm tạo ion của CPT và bằng pH dung dịch. 
Axit poliacrilic : 


~ ¬ CH;ạ - CH - CH; - CH - CH, - ~ 
| | 


COOH COOH 


cũng như các axit poligalacturie, alginie, poliuric v.v... là các axit yếu. Các bazơ CPT 


yếu là các chất CPT chứa nitơ cớ khả năng nhận proton trong môi trường nước. 
Polivinylpirinđin là một bazơ PT yếu điển hình. 


Trong mạch của chất đa lưỡng tính chứa nhóm axit và các nhóm bazơ. Chất đồng 
trùng hợp của axit acrilic và vinylpiriđin là chất CPT lưỡng tính. Điện tích tổng cộng 
của các ion lớn đa lưỡng tính phụ thuộc pH dung dịch và đổi đấu ở điểm đẳng điện. 
Anbumin và các axit nucleic là các chất đa lưỡng tính. 


Các chất đa điện lỉ có thể là mạch thẳng, có thể có cấu trúc không gian. Các chất 
đa điện li có mất xích không gian thường được dùng làm chất trao đổi ion. 
Tính chất của chất đa điện li khác với tính chất của các chất điện li thấp phân tử. Nếu 
~ GHạ = CH = 
so sánh độ axit của axit propionic CH;-CH,-COOH với axit poliacrilic | 
COOH 


n 
ta thấy axit poliacrilic là một axit yếu hơn các axit propionic, mặc dù cả hai axit này 
đều có nhóm tạo ion giống nhau, số nhóm tạo ion của axit ƠPT nhiều hơn số nhóm 
tạo ion của axit thấp phân tử. 

Nếu chất đa điện H có z nhớm tạo ion thì độ phân li của nó phụ thuộc vào z hằng 
số ion hóa khác nhau. Thí dụ, chất đa axit có z nhóm cacboxyl có khả năng tạo ion, 
trong đó có z nhóm đã tạo ion. Việc tách proton đầu tiên ra khỏi chất CPT trung hòa 
được biểu diễn qua hàng số phân l¡ K, của nhóm cacboxyl cá biệt. Việc tách các proton 
sau đó ra khỏi ion CPT càng ngày càng khó do các nhớm cacboxyl đã bị tách proton 
tạo thành một điện trường gây nên. Các cation axit CPT còn có các nhóm tạo ion 
khác nữa (thí dụ nhớm —NH;) trên mạch có khả năng tách proton. Trong trường hợp 


chất đa lưỡng tính, trường này đẩy hoặc hút proton phụ thuộc vào điện tích của 
mạch CPT. 


Nếu thế tỉnh điện đồng nhất đối với tất cả các phân tử, việc tách proton khỏi các 
nhớm cacboxyl đều có xác suất tách giống nhau. Từ đó, có thể nhận được biểu thức 
liên hệ pH dung dịch và độ trung hòa z : 


#, 





øG 
pH = pK, - Ìg + (0,4343/kT) =: (5.1) 


1l -ứi 
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sp, b 


trong đó ôG /dz là công tách một proton từ phân tử ion hóa z lần. Công này phụ 
thuộc vào điện tích, lực ion dung dịch và sức căng của phân tử và không phụ thuộc 
vào phân tử lượng chất đa điện li. 


Các chết đa diện lì có cấu hình xoắn. Cấu hình này phụ thuộc vào các lực 
Van der Waals, vào các yếu tố xác định cấu trúc mạch và vào trường tỉnh 
điện chung ở bên trong cấu hình xoắn. Trong dung dịch nước, các cấu hình 
xoắn lại được bền hóa nhờ quá trình đime hóa nội phân tử của các nhóm 
cacboxyl nối với nhau bằng liên kết hiđro. 


Hệ số hoạt độ của chất đa điện li liên hệ với công tách proton theo biểu thức sau : 
aG 


e 
kTln£ = n› mm (5.2) 
trong đó nị - số ion CPT trong một đơn vị thể tích, n„ - số phân tử CPT trong 
một đơn vị thể tích, G„ - năng lượng điện tự do của phân tử mang điện tích, 
G, phụ thuộc vào lực ion của dung dịch, nồng độ, kích thước, hình dạng ion đa 
điện li, được tính theo công thức : : 


z2 e2 6h 1 
G.= (g) In[1 + Ni + kT[A ng - 2Inh | (6.3) 





trong đó h ~ khoảng cách trung bỉnh giữa các đầu của một xoắn tích điện, 
Ñ - số mắt xích CPT, A - chiều dài mỗi mắt xích, NA2 - bình phương khoảng 
cách trung bình từ đầu này tới đầu kia của phân tử CPT tương ứng không 
tích điện, @ - hằng số. Lấy vi phân phương trình (5.3) ở nồng độ PT và độ 
ion hóa z không đổi rồi đem nhân với ny ta được : 
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n„ 22 cễ đ“ Cạn 
—lnf, = 2hikTn, s , cm sạn ˆ gưET” TT, +; se (5.4) 


6h Cạ nuz 
trong đó ý = ——— ) = (C,„ — nồng độ mol CPT, ẦP, - nồng độ ion 
“ AN£ SG SN. ; 


chung). Phương trình (5.4) cho phép xác định hệ số hoạt độ trung bình của các ion 
linh động, nghĩa là các ion có khả năng khuếch tán qua màng bán thẩm. Nếu nồng 
độ CPT không đổi, hệ số hoạt độ trung bình của các ion có khả năng khuếch tán 
giảm, nếu độ ion hóa CPT tăng, hệ số hoạt độ tăng nếu nồng độ muối tăng. Khi 
đệ ion hóa không đổi, hệ số hoạt độ tăng nếu nồng độ CPT giảm. Nếu tÌ số nồng 
độ CPT và muối không đổi, hệ số hoạt độ cũng không đổi. 


Bằng cách đo độ nhớt của dưng dịch chất đa điện li, quan sát được sự biến 
thiên hình đạng của đại ion, điện tích chung của nó sẽ biến đổi nếu dung dịch 
bị pha loãng. Bằng cách đo độ dẫn điện và số tải của dung dịch chất đa điện li 
người ta thấy sự biến thiên cấu hình đại ion. Dung dịch chất đa điện li khác với 
dưng địch chất điện li thường ở chỗ : trong dung dịch chất điện li số cation bằng 
số anion không phụ thuộc vào nồng độ chung ở bất kì chỗ nào ; còn trong đung 
dịch chất đa điện li các ion dao động rất mạnh, ở sâu trong đung dịch chỉ có 
các đối ion, nhưng ở khu vực cớ đa ion lại chỉ thấy có các đa ion. Các cation 
tập trung trong thể tích nhỏ so với thể tích chung vì các cation liên kết đồng 
hóa trị với các mạch CPT, nhưng trường tỉnh điện mạnh lại kéo các cation vào 
trong cuộn xoắn và giữ một số đối ion xác định. 
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2. Cấu tạo của chất diện li rắn và chất điện li nóng chảy 


Nhiều quá trình điện hớa quan trọng (sản xuất nhôm, magiê, các kim loại kiểm 
v.v.) được tiến hành trong chất điện li nóng chảy (CĐLNC), CĐLNC được dùng trong 
kỉ thuật hạt nhân và trong các pin nhiên liệu. Các ion là thành phần chủ yếu của 
CĐLNC. Do đó, CĐLNC được gọi là chất lỏng ion. CĐLNC thường được chia thành 
hai loại : 1) Chất lỏng ion của muối và hỗn hợp muối ; 2) Chất lông ion của các oxit 
và hỗn hợp oxit. Chất lỏng ion loại này được sản xuất bằng cách trộn lẫn các oxit á 
kim (5iO;, GeO., B;O;, P,O¿..) với các oxit kim loại (Li;O, Na,O, MgO, CaO, Al,O+...) 
rồi nung chảy hỗn hợp hai loại oxit này. Thành phần chung của oxit nhận được có 


thể biểu diễn bằng công thức M,O, = Ñ;Ou, trong đó M - kim loại - phi kim. 


ø) Chốt lỏng ion của các muối. Khi nấu 
chảy nhiều muối người ta quan sát thấy thể 


3999999o6oo0oo oooooo. tích của chúng tăng lên khoảng 10-25%. Bằng 


OØÔ9OOOOöö6öð0O 900090002222” 


E1213215113131313 S000GS06Gooo Rơnghen nghiên cứu cấu trúc muối nóng chảy 
BEEIS124010191315151315 S0960coooood thấy khoảng cách giữa các ion ngược dấu ở 
SS6856G00SS06 QQooGGSoGGGoo trạng thái chảy lỏng xấp xỈ như khi ở trạng 
S555956905096 S92oCoooooooo thái rắn. Điều đớ được giải thích bằng sự có 
5565865805869 050000605000 mặt các lỗ hổng trong cấu trúc chất lỏng ion. 

a) b) Việc so sánh cấu trúc tỉnh thể và chất lỏng 


ion tương ứng (hỉnh ð.1) cho thấy, trong chất 

Ẩn Ác R _. lỏng ion các ion chỉ bị sắp xếp theo trật tự 

Thi sợ? Mã 2222102911674 la và cái tắc gần, trong lúc đớ lớp vỏ phối trí bị phá hủy. 

Các lỗ hổng trong chất lỏng nóng chảy 

liên tục bị chuyển dịch : lỗ hổng lúc này được tạo thành, lúc khác lại mất đi ; khi 

thì kích thước lỗ tăng, khi thì kích thước lỗ lại rất bé, nhưng bán kính trung bình 
của lỗ hổng gần bằng bán kính ion trung bình. 


b) Chất lỏng lon của các oxit. Các chất lỏng ion của muối thường nghiên cứu khoảng 
nhiệt độ 500-1200°C. Các oxit chuyển thành thể lỏng ở nhiệt độ cao hơn (1000 - 
3000°G). Đó.!là một vấn đề thực nghiệm rất phức tạp. Việc nghiên cứu các oxit nóng 
chảy rất có ích, nhờ những kết quâ nghiên cứu này có thể giải thích cấu tạo của thủy 
tỉnh, sứ, gốm... cũng như các cơ chế của quá trình xây ra trên ranh giới kim loại nóng 
chảy với xỈ trong luyện kim. Khi nghiên cứu hệ oxit nóng chảy M,O..Si,O ; #xỉin và 
Bockris đã cho rằng hệ oxit kiểu này có cấu trúc kiểu polianion gián đoạn. Trong 8iO, 
nóng chảy tồn tại mạng lưới ba chiều liên tục, có một vài liên kết đứt đoạn vì nhiệt 


và một lượng nhỏ phân tử 8iO; tự do. Khi cho các oxit kim loại M,O hoặc MO với ' 


hàm lượng 10~20% phân tử vào SiO; nóng chảy, một số liên kết trong mạng lưới SiO, 
bị đứt (số liên kết bị đứt gần bằng số nguyên tử O thêm vào) và các hạt chứa MỸ 
xuất hiện ` 
Ò b : b 
M 
Ị + M,O lR k. 
—O— Si—-O_—-_„x-_—O— 5 _—O—  —O_ 5i__O.__ 
+ 
b b M b 
L Ị 
Trong các hỗn hợp chứa từ 12-33% M,O hệ sẽ bị phân lớp : lớp 5iO; dạng thủy 
tỉnh và lớp M;O.25iO,. Lớp thứ hai này là một màng dầy vài lớp nguyên tử và tách 
các lớp giầu SiO; ra. Người ta cũng không loại trừ khả năng xuất hiện các polianion 
gián đoạn có thành phẩn Si,Oƒc trong chất ion của oxit. Ở 38-50% M,O chất lỏng ion 
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chứa các ion gián đoạn SLOf” và SiOf- hoặc Si,OŸ- và SiOŸ - Trong các chất 
lỏng chứa 50-60% MO có các anion mất xích Si OÉn + 2) (thí dụ n = 28iO9). 
Khi hàm lượng M;O > 66% trong chất lỏng nóng chảy xuất hiện SiO{” và Q2”. 

Chất điện 1¡ rỗn : Theo Frenkel, do các đao động nhiệt các ion có thể nhận 
năng lượng đủ để rời bỏ các vị trí bình thường ở các nút mạng lưới và chuyển 
vào vị trÍ giữa các nút mạng lưới. Các ion ở giữa mạng lưới này có khả năng 
chuyển từ vị trí giữa các nút mạng này sang vị trí giữa các nút mạng lưới 
khác. Các nút mạng lưới bị khuyết ion cũng bị dịch chuyển do các ion ở các 
nút mạng bên cạnh nhảy sang chiếm các lỗ khuyết ở nút mạng này và tạo 
thành các lỗ khuyết mới ở những nút mạng mà các ion vừa chuyển đi. Trong 
quá trình di chuyển các ion giữa các nút mạng và các lỗ khuyết của nút mạng 
có thể gặp nhau và kết hợp lại. Dưới tác dựng của điện trường, các ion giữa 
các nút mạng thường chuyển động theo chiều điện trường, nghĩa là trong tỉnh 
thể có một dòng điện. Số ion giữa các nút mạng tăng theo nhiệt độ. Các ion 
giữa các nút mạng dễ tạo thành trong các mạng lưới có khoảng trống lớn, 
các ion cố kích thước nhỏ dễ chuyển vào vị trí giữa các nút mạng lưới hơn 
các lon có kích thước lớn. Tổ hợp lỗ khuyết và ion trong trường hợp này được 
gọi là khuyết tật Frenkel. Nồng độ các khuyết tật này tỉ lệ với exp (-E,/2xT), 
trong đó -E, là năng lượng cần để chuyển ion từ nút mạng vào vị trí giữa 
các nút mạng. Muối AgCl là một hợp chất có khuyết tật Frenkel. Khuyết tật 
Frenkel là khuyết tật của các tỉnh thể ion. Năm 1935, Schotty đã chứng minh 
rằng trong tỉnh thể thật cũng có các ion ở giữa các nút mạng, cũng có một 
số nút mạng còn bị khuyết ion. VÌ có sự cân bằng điện tích, lỗ khuyết anion 
phù hợp với mỗi lỗ khuyết cation. Sự tổ hợp lỗ khuyết anion và lỗ khuyết 
cation trong tỉnh thể ion được gọi là khuyết tật Schotty. Dòng điện chuyển 
trong tỉnh thể như vậy có thể thực hiện được là do việc chuyển các ion của 
mạng tỉnh thể vào các lỗ khuyết bên cạnh của nút mạng lưới. Các balogenua 
kim loại kiếm là các hợp chất cớ khuyết tật Schotty. Nếu có thêm chất điện 
li lạ, các khuyết tật sẽ bị vi phạm. Thí dụ khi cho SrCl; vào KCI, một phần 
ion KỲ trong các nút mạng bị các ion §Sr* thay thế. VÌ ion Sr? mang điện 
tích dương cao hơn KỶ” nên để thực hiện điều kiện trung hòa điện trong tỉnh 
thể phải xuất hiện một số lỗ khuyết cation tương ứng. Điều đó làm tăng độ 
đẫn điện do các lỗ khuyết chuyển động. Ỏ nhiệt độ cao nồng độ các lỗ khuyết 
trong tỉnh thể lớn hơn nồng độ lỗ khuyết khi cớ ion chất điện li lạ. Do đơ, 
miền nhiệt độ cao được gọi là miền độ dẫn tiêng. Điều kiện trung hòa điện 
của tỉnh thể ion khi tạo thành lỗ khuyết cation hoặc anion cũng có thể thực 
hiện được nếu tách electron hoặc đưa electron vào tỉnh thể. Thực nghiệm cho 
thấy rằng, trong NaCl ở gần nhiệt độ nóng chảy, nồng độ các lỗ khuyết bằng 
102“m (một lỗ khuyết cho mười nghìn cation (10')). Các chất điện l¡ rấn 
kiểu tỉnh thể ion được dùng trong các pin nhiên liệu nhiệt độ cao. 


BÀI TẬP 


1. Tính lực ion của mỗi dung dịch sau đây : a) NaCl 0,1M ¡ B Na;C,O, 0,1M ; Ni5O, 0,1M; 
d) Na;,HPO, 0,IM và NaH,PO,.0,1M ; đ) CaCl,0,01M và Na;5O, 0,1M. 


Đáp số : a) 0,1 ; b) 0,3 ; c) 0,4 ¡ đ) 04, 
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2. Tính lực ion của các dung dịch MnCl,, Na,SO,, LaCl; có nồng độ 0,4M. 
3. Cho lực ion của dung dịch NaCl là 0,24. Hãy tính : a) nồng độ của dung dịch này ; 


b) dung dịch Na,5O, phải có nồng độ nào để có cùng lực ion ; c) dung dịch MgSO, 
phải có nồng độ nào để có cùng lực ion. 


. Ấp dụng công thức giới hạn Debye - Hũckel tính hệ số hoạt độ của dung dịch 
HƠI 0,01N. 


Đáp số : f, = 0,92 
- Tính kích thước hiệu dụng của lớp khí quyển ion ở 2ð°C trong dung dịch chất điện 
li 1l - 1 cớ nồng độ 0,1M. Cho hằng số điện môi của nước bằng 78,6. : 
Đáp số : 1 = 9,64.10°em. 


- Tính kích thước hiệu dựng của lớp khí quyển ion trong dung dịch 0,1N của chất 
điện li l1 - l1 trong các dung môi sau đây : nỉitrobenzen (£ = 34,8), rượu etylic 
£ = 24,3 và đicloetan (£ = 10,4). 
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Chương II 


CÁC HIỆN TƯỢNG BẤT THUẬN NGHỊCH 
TRONG DUNG DỊCH CHẤT ĐIỆN LI 


§6. Độ dẫn điện của dung dịch chất điện li 
Dựa vào khả năng dẫn điện của các chất, người ta chia các chất thành năm 
nhớm dẫn điện : 


1) Chất điện môi hay còn gọi là chất cách điện có điện trở suất lớn hơn 
108 Q.em. 


2) Chất dẫn điện loại Ï hay chất dẫn điện electron. Đớ là các kim loại, oxit... Điện 
trở suất bằng 10 + 103 Q.em. 


3) Chất dẫn điện loại II hay chất dẫn điện ion. Độ dẫn điện của nó do các 
lon quyết định. l 


4) Chất dẫn điện hỗn hợp bao gồm cả dẫn điện electron lẫn đẫn điện ion. Các dung 
dịch kiếm và kiểm thổ trong amoniac là chất dẫn điện hốn hợp. 


ð) Chất bán dẫn. Dòng điện trong chất bán dẫn do electron và các lỗ trống 
di chuyển. 


Trong dung dịch chất điện li, độ dẫn điện do các ion xác định. Độ dân điện của 
chất điện li thường biểu diễn qua độ dẫn điện riêng y và độ dẫn điện đương lượng Ä. 


Độ dẫn điện riêng x là đại lượng nghịch đảo của điện trở suất ,: 


1 , „ 
X=? (6.1) 
và có thứ nguyên Q@ Lem 1, 
vì R= 1 
8 
trong đó R - điện trỏ, ¡ - chiều dài chất dẫn điện, s - tiết diện của nó nên 
- R.s : 1 $ 
ĐỊT niệp “ #~“P“R 


Nếu ¡ = lcm, s = lem2 thỉ độ dẫn điện riêng là độ dẫn của lcm” dung dịch. Dòng 
điện trong dung dịch chất điện li là do các ion quyết định. Nồng độ dung dịch càng 


3i 


lớn, số ion trong 1em` càng lớn, độ dẫn điện 


riêng của dung dịch điện li càng lớn (hình 
6.1). Các đường biểu diễn của hình này được 
giải thích như sau : Khi nồng độ tăng, đường 
# - Ö đều đi qua một cực đại. 


Khi tăng nồng độ, lúc đầu số ion tăng lên 
nên z tăng. Nếu nồng độ khá lớn, các ion đạt 
đến cân bằng MA = M' + A”, độ phân li giảm 
làm cho số ion trong dung dịch giảm đi, làm xy 
giảm. Để đặc trưng khả năng dẫn điện dung 
dịch người ta thường dùng độ dẫn điện đương 
lượng hay độ dẫn điện phân tử. Độ dẫn điện 
đương lượng (phân tử) là độ dẫn điện của một 
đương lượng gam (mol) chất tan. Giả sử ta có 

c,g.đigi/ một đương lượng gam chất tan nằm giữa hai 
Hình vẽ Sự phụ thuộc của độ dẫn điện điện ĐNG: Nếu thể tích dung dịch giữa hai điện 
riêng vào nồng độ dung dịch. cực là lcm" thì độ dẫn điện đương lượng 4 bằng 
độ dẫn điện riêng. Nếu thể tích giữa hai điện 
cực bằng n cm3, độ dẫn điện đương lượng bằng : Â = ný. 








Trong đó n cmÖ chứa 1 đương lượng gam nên nồng độ đương lượng bằng l/n 
= C', Do đó : 


1 
4 =n"⁄=G:-# 


Nếu gọi C là nồng độ đương lượng gamilÍt thì C° = C/1000. Do đó 
1000. 
r Ea Kế 


Nếu trong thể tích này chứa Imol chất 

xiợt tan, ta được độ dẫn điện phân tử. Độ dẫn 

bị điện đương lượng phụ thuộc vào nồng độ dung 
180 ¡ dịch. C giảm thì Â tăng và đạt đến giá trị 
P l giới hạn độ dẫn điện đương lượng ở độ pha 


—————- loãng vô cùng Â4„ (hỉnh 6.2) 
100 Ÿ Bằng thực nghiệm, Kohlrausch tìm được 
mối liên hệ giữa độ dẫn điện đương lượng 2 
và nồng độ, thường gọi là định luật Kohlrausch 
hay định luật căn bậc hai ở nồng độ loãng : 
500 1000 1/6.107.Iimol À =Â, - AVE (6.8) 
trong đó A - hằng số kinh nghiệm. 
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đình 6.2. Sự phụ thuộc Á„ vào độ pha loãng 


d ` Đối với dung dịch đặc hơn, các chất điện 
lung địch KCI 

li mạnh tuân theo quy luật căn bậc ba : 

À=À,-AŸG (6.4) 
Đối với các chất điện li yếu, mối liên hệ tuân theo quy luật logarit : 

lgÄ = const - 1/2lgC (6.5) 


Độ dẫn điện phụ thuộc vào tổng số ion trong đơn vị thể tích, độ nhớt của dung 
dịch và nhiệt độ. 


Độ nhớt tăng theo nồng độ. 
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“e, 


Khác với chất dẫn điện loại I, độ dẫn điện tăng theo nhiệt độ : 
Ất = Zig[1. + đŒ — 18)] (6,6) 
Trong đó x, — độ dẫn điện riêng ở nhiệt độ t (°C), #‡s ~ độ dân điện riêng ở 18°C, 
œ - hệ số nhiệt độ của độ dẫn điện. Tương tự, đối với độ dẫn điện đương lượng : 
Â = Âg[1 + zŒ-— 18)] 
Tính chốt cộng tính của độ dẫn điện đương lượng ỏ độ pha loãng uô cùng 
Kohlrausch thấy rằng : Hiệu của độ dẫn điện đương lượng Â4¿ của hai muối có chung 
một ion là một đại lượng không đổi. 
Thí dụ : ECI và NaCl có chung anion Cl” ; KI và Nai cớ chung anion I, KNO; 
và NaNO; có chung anion NO;. Vậy hiệu của 2 muối là : 


ÂsKci - Âonac = 149,9 - 126,5 = 28,4em2/Q.dig 
ÄøKI — Âona¡ = 150,8 - 126,9 = 23,4 em”/Q.đlg 
ÂoKNo, — ÂoNaNo, = l1õ0,3 - 126,8 = 23,4 cm2/Q.đlg. 
Như vậy có nghĩa là trong dung dịch loãng, mỗi ion đóng góp một phần vào Ả,, nói 


khác đi, chuyển động của các ion trong dung dịch rất loãng là độc lập. Các biểu thức 
trên cớ thể phân tích như sau : 


+ ˆ + = + + 
_ /4K CI N C€Í\ „ 2K N 
ÂoKCi — ẢoNaCi = (2s + %G ì = (4° +Ậo ) =Ầ Lầu 
SUy Ta : %s =4 tác (6.7) 


Từ biểu thức (6.7) ta thấy : đối với dung dịch rất loãng độ đẫn điện đương lượng 
của chất điện li bằng tổng độ dẫn điện đương lượng của cation và anion tạo thành 
chất điện li. Biểu thức (6.7) được gọi là định luật chuyển động độc lập các ion của 
Kohlrausch. Định luật này có ý nghĩa thực tế. Đối với chất điện l¡ yếu và khó tan, 
việc xác định Â,„ rất khó, vỉ ở nồng độ quá loãng độ dẫn điện riêng của chúng rất bé 
nên khó xác định. Cũng khó dùng phương pháp ngoại suy để tính Ä¿ của chúng. Trong 
trường hợp này, cố thể dựa vào định luật Kohlrausch để tính. 


Thí dụ : Tỉnh độ dẫn điện đương lượng của đung dịch axit axetic loãng cho biết : 


4Ñc; = 426,1em”/©-đlg ; A„cwcoo = 91,0 ; 2Ñ„c¡ = 126,5 
Bài giải : 


Ms ải eo ø - 
ÂncoonH - #48! k ÂCH,coo 


Dị 


ÄN* † Âd- ~ 4ê. † lÊH,cooT † ÂNat — ÂNa? 
Ä4ñet — ÂÊ † ÄNacHcoo — ÂNa* 
= Âhcl † ÂNaCHCoo ~ ẨNact 

426,1 + 91,0 - 126,5 = 390,6cm/Q.đlg 


Sự phân lỉ của chất điện l¡ yếu. Arrhenius cho rằng, có thể tính được độ phân lí của 


các chất điện li yếu khi biết Â và Ä¿ của nớ. Từ biểu thức (6.7) ta thấy 4„ là độ dẫn điện 


đương lượng của dung dịch chất loãng. Dưng dịch càng loãng độ phân li œ càng tiến gần 
đơn vị, 4, là độ đẫn điện khi œ =1. Vậy khi 0O < œ < 1 độ dẫn điện đương lượng Â chỉ 
là œ phần của À, : 


Â = #Ã¿ = đẠc TẠO) (6.8) 
z= £ (6.8a) 
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Dựa vào công thức (6.8a) có thể tính độ phân li của chất điện li yếu. Thay œ từ 
công thức (6.8) vào công thức pha loãng Ostwald (1.5) ta được : 


kẻ a2CŒ N @/22C & 422C ở 
“xxx nẽ 6x6 E=E: lở 
Thí dụ : Dung dịch CHẠCOOH 0,001028 N ở 35% có Â = 48,18em”/Q@.đlg ; 
ÂCH,cOOH = 390,6em2/đìg.Q@. Tính độ phân li z và hằng số phân li của axit axetic. 


Bài giải : 
_ Ạ _— 48,18 
# =1 ~ sạn§ = 0.1282 
L9 48,187 (0,00102 0 
KS SẺ Ba in Ð _— 17g.105 


b Âj(Â¿ ~À) — 890,6(390,6—-48/18 - 
Một số trường hợp đặc biệt uề dộ dẫn điện của dung dịch chốt diện l¡ : 


Độ dẫn diện của ion HÀ uờ OHT trong dung dịch nuóc. Các ion HỲ và OH” trong 
dung dịch nước có độ dẫn điện cao hơn nhiều các ion khác (xem bảng 6.1). 


Bảng 6.1. Độ dẫn diện Â„ của các ion trong dung dịch nước ở 25°C 

















Cation Ân; Anion lề 
Hh 349,8 OH_- 1976 
RbỶ 778 12CrO?— 83,0 
NH 73,7 1/2SO?- 80,0 
KỲ 73,5 Br- T814 
1⁄2 BaPT 636 c7 76,35 
1/2Ca”” 59,5 - 76.85 
12Cu?” 55/0 NO,_ 71⁄4 
1/2ZnẺ ` 540 12CO—- 693 
LỮ 387 HCOO_ 546 
[(CH¡) TM 44,9 HCO,` 445 
(C;H2,N) 32.1 CH,CoO 409 
((C;HM 23,4 CH,coo— 358 
C 1143 CH,coo 324 











Vì năng lượng ion hóa H rất lớn (gần bằng 1310 kJ/mol) nên proton thường không 
tồn tại ở đạng tự do trong dung dịch nước, mà thường kết hợp với nước thành ion 
hiđroxoni HạO”. Có nhiều bằng chứng về sự tồn tại của HạO" trong dung dịch nước. 
lon hidroxoni có cấu trúc hình chớp dẹt, đỉnh chớp là oxi, các góc ở đỉnh = 1159, 
chiều dài liên kết O-H ~ 1,02Ả, khoảng cách H-H bằng 1,72Ä. lon HạO” bị bao bọc 
bằng lớp vỏ hiđrat sơ cấp gồm 3 + 4 phân tử nước : H;Oˆ.3H,O hay HO; : 


Để giải thích độ dẫn điện cao của H, người ta cho rằng H” của ion hiđroxoni 
hướng vào oxi của phân tử nước bên cạnh và có thể chuyển sang theo sơ đồ : 


HỘ Su HỘ _" 
O*—H + — 0O + HO 
H kề: HZ "H 
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Sự di chuyển HÌ sang phân tử nước có thể xảy ra theo hiệu ứng đường hầm.Độ 
dẫn diện cao của OH- cũng có thể giải thích tương tự : 
H H H H 
Ï +Ị mm. +] 
Ø=H O" O  H—O 
VÌ năng lượng đứt proton từ gốc OH_ trong phân tử nước lớn hơn năng lượng đứt 
H' từ phân tử nước trong ion hiđroxoní nên xác suất của hiệu ứng đường hầm nhỏ 
hơn và tốc độ chuyển dịch OH- thấp hơn so với H,O”. Ngoài ra, sự định hướng phân 
tử nước vừa tạo thành hoàn toàn không thuận lợi cho quá trỉnh chuyển dịch sau đó, 
làm bạn chế tốc độ dịch chuyển ion OH-. 


Dựa vào cơ chế trên có thể giải thích độ dẫn điện bất thường của dung dịch HF 
đậm đặc và H,SO, đậm đặc. Đối với dung dịch HF đặc ta có : 


FP-H:F +HF—FH+EF-H.F 
hoặc PP -H-F +HFP—=F-H-F-H+E 
Trong trường hợp dung dịch H;SO, đặc ta có : 

HSO; + H,§O, — H;§O, + HSO, 

Độ dẫn điện của dụng dịch không nước. 

Đối với các dung dịch khan nước có hằng số điện môi cao độ đẫn điện đương lượng 
vẫn tuân theo quy luật giống như trường hợp dung dịch nước. Đối với các dung dịch 
khan nước có hàng số điện môi thấp, thí dụ HCI trong rượu amylic, độ đẫn điện tăng 
theo nồng độ HCI (độ pha loãng giảm) trong một khoảng xác định. Theo Walden, độ 
pha loãng V và £ liên hệ với nhau như sau 

£ YV = 30 


Để giải thích sự bất thường của độ dẫn điện trong dung môi có £ thấp, Sakhanov 
cho rằng các ion có thể kết hợp với nhau tạo thành các hợp chất ion hay phức phân 
tử. Trong các dung dịch nước đậm đặc chất điện li và trong dung dịch khan nước có 
hằng số điện môi thấp có khả năng tạo thành cặp ion MA” : 

MỀ +A =M'A 

Khi tảng nồng độ, độ dẫn điện lúc đầu giảm do hình thành cặp ion không tham 

gia dẫn điện. Đến giới han nào đó có khả năng tạo thành cặp ba ion : 
AM +A =AM'A 
MA +M' >M'AM* 
Vì vậy, số ion dẫn điện tăng làm độ dẫn điện tăng. Dựa vào giả thuyết tạo cặp ba 
ion Puoss và Kraus tìm được biểu thức liên hệ giữa Â và C : 
const, 
= + 6.10) 
L TYếC † const vẽ ( 
Độ dẫn điện của dung dịch chứa eleetron sonuat hóa. 


Đường biểu diễn độ dẫn điện đương lượng phụ thuộc vào độ pha loãng kim loại 
kiếm và kiểm thổ trong amoniac cũng có điểm cực tiểu. Điều này có thể giải thích 
như sau : Amoniac lỏng là một dung môi gần giống nước. Biết rằng amoniac phân l¡ 
thành ion như sau : 


2NH; = NHỷ + NH; 


đã 


hằng số phân li vô cùng nhỏ (~ 10733 ở 25G). Độ dẫn điện riêng của amoniac nhỏ 
hơn nước rất nhiều. Khi hòa tan kim loại kiếm vào amoniae, ion kim loại và electron 
bị sonvat hớa bởi amoniac theo sơ đồ : 


M +yNH; = MNH,)@_„, + 6(NH,)„ 


Các electron phân bố ở các lỗ trống trong dung môi tạo thành mầu xanh lơ và có 
độ dẫn điện cao : khi dung dịch rất loãng, độ dẫn điện do ion kim loại kiểm và electron 
bị sonvat hóa gây ra. Dung dịch đặc dần làm độ dẫn điện giảm đi. Điều đó chứng tỏ 
rằng có hiện tượng tạo thành cặp ion. Cặp ion tạo thành từ các đime nghịch từ của 
hai ion kim loại và hai electron. Khi nồng độ kim loại kiểm lớn hơn 0,imol/lít, độ dẫn 
điện lại tăng do độ sonvat hóa của các electron giảm. Khi nồng độ kim loại kiểm tăng 
hơn nữa, số lượng electron bị sonvat hóa ở trong dung dịch càng nhiều nhưng độ 
sonvat hớa càng giảm, các electron ở gần nhau đến mức các hàm sóng của chúng có 
thể xen phủ. Lúc đó, dung dịch có độ dẫn điện của kim loại và lớn hơn độ dẫn điện 
dung dịch nước chất điện li hàng ngàn lần. 


Dung dịch electron sonvat hóa có thể điều chế bằng cách hòa tan kìm loại kiếm 
vào các dung môi như các amin, các ete hexametylphotphotriamit ((CH;)„N]ạPO. Ngâm 


điện cực đồng, platin hoặc một kim loại trơ vào dung dịch hexametylphotphotriamit rồi 
đặt một thế âm cao lên điện cực, các electron chuyển từ kim loại vào dung địch, tạo 
thành các electron sonvat hớa. Phương pháp này được gọi là phương pháp sản catôt 
các electron sonvat hóa. Trong hexametylphotphotriamit các electron có thể tồn tại ở 
dạng đơn electron sonvat hớa hoặc lưỡng electron sonvat hớa. Lưỡng eleetron sonvat 
hớa là một cập eleetron có spin cặp đôi có lớp vỏ sonvat chung tương tác với các 
cation kim loại của dung dịch : e2— ö Na, 


Các electron sonvat hớa nhận được bằng phương pháp trên tổn tại ở trạng thái cân 
bằng với môi trường xung quanh. Nếu chiếu tia Rơnghen, tỉa gama có năng lượng lớn, 
dòng electron nhanh (phương pháp hóa phóng xạ) hoặc ánh sáng (phương pháp quang 
hóa) vào các phân tử,-ion hoặc nguyên tử trong các dung môi khác nhau (kể cả nước) 
ta nhận được các electron sonvat hóa không nằm ở trạng thái cân bằng với môi trường 
xung quanh. Các electron sonvat hớa là các hạt có khả năng phản ứng cực kÌ cao, 
phân ứng với các phân tử dung môi với tốc độ rất lớn. Vì vậy, thời gian sống của các 
electron sonvat rất ngắn. Thời gian sống của các electron sonvat hóa trong nước nhỏ 
hơn 10”` giây. Electron sonvat hóa càng ngày càng được lưu tâm, khi nghiên cứu hóa 
bức xạ ta thấy vai trò chủ chốt của các electron sonvat hóa trong nhiều biến đổi hóa 
học. Các electron sonvat hóa nhận được bằng phương pháp điện hớa còn dùng để tổng 
hợp các hợp chất hữu cơ và vô cơ. 


Độ dẫn diện của chất điện lì rắn nóng chảy. 


Độ dẫn điện của chất điện li riêng biệt ở trạng thái nóng chảy phụ thuộc vào kiểu 
liên kết ở trạng thái rấn. Các muối liên kết ion có độ dẫn điện cao ở trạng thái nóng 
chảy, còn các chất có liên kết đồng hớa trị ở trạng thái nóng chảy khỏng dẫn điện 
hoặc dẫn điện kém. Độ dẫn điện của muối ion nóng chảy thường lớn hơn độ dẫn điện 
của muối này trong dung dịch từ hàng chục đến hàng trăm lần. Nhưng độ dẫn điện 
của chất nóng chảy thấp hơn độ dẫn điện của kim loại lỏng (Hg, Ga) hàng chục lần. 
Trong dây muối liC] - NaCl - KCI - RbCl - CsCl độ dẫn điện táng lên khi bán kính 
cation giảm vÌ trong các muối nóng chảy không có lớp vỏ sonvat hóa. Độ đẫn điện 
của muối nóng chảy phụ thuộc vào nhiệt độ theo hệ thức : 

12 
Â “=Âo ®%P(~F) (6.11) 
trong đó Âạ — độ dẫn điện tới hạn, E; - năng lượng hoạt hóa độ dẫn điện, T - nhiệt độ. 
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Trong chất điện li nóng chảy không thể xuất hiện gradien nồng độ mà chỉ cớ hiện 
tượng tự khuếch tán. Hệ số tự khuếch tán trong muối nóng chảy gần bằng hệ số tự 
khuếch tán trong dung dịch nước ở nhiệt độ thường, nhưng quá trình tự khuếch tán 
của muối nóng chảy rất phức tạp. Trong muối NaCl nóng chảy có mặt cà ion Na* và 
Cl. lẫn cập ion NaÌCl”: Do đó, không phải chỉ cớ Na† và CÍ tự khuếch tán raà cả 
cập ion cũng tự khuếch tán làm cho độ dẫn điện giảm.vÌ cặp ion không mang điện. 
Trong thực tế ít sử dụng chất điện li nóng chảy riêng biệt mà là hỗn hợp chất điện 
li nóng chảy. 

Độ dẫn điện đương lượng thay đổi tuyến tính với thành phần hỗn hợp như đối với 
hệ NaNO; - KNO:. Trong các hệ khác, Â không hoàn toàn tuyến tính với thành phần 
hỗn hợp. Nếu hỗn hợp chất điện l¡ nóng chảy có hơa trị khác nhau hoặc nếu bán kính 
của các cation (hoặc anion) khác nhau rất nhiều thì sự sai lệch 4 càng lớn. 

Có nhiều nguyên nhân gây ra sự sai lệch. Trong hệ 
KCI ~ LiCI có một cực tiểu của độ dẫn điện khi hàm 
lượng LiC] trong hỗn hợp còn nhỏ, Số tải cation lớn hơn 
số tải anion rất nhiều, nghĩa là dòng điện do cation 
chuyển là chính. Khoảng cách giữa các ion trong LiCI 
nhỏ hơn trong KCI. Do đó, khi thay đần KỶ bằng Li 
trong hỗn hợp nóng chảy KCI, mạng lưới anion bị co lại 
làm cho KỶ khó điện li hơn và độ dẫn điện là do Lí 
đóng góp. Nếu hàm lượng LiCI tăng lên, lượng LÍỶ tăng 
và độ dẫn điện tăng. Trong các hệ bậc hai ; CảdCI;, - KƠI, 
PbC]; - KCI, AlCI, - NaCl, ZrCl, - NaCl, MgCI; - KCI 
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Ề sư, ca ã § Hình 6.3. SỤ phụ thuộc của ¿ vào 
v.v. quan sát được một. cực tiểu rất rõ G88 Hộ dẫn chiên thành phần hệ CWCI, ~KCI : 
thỉnh 6.3) do tạo ion phức trong hỗn hợp. Có nhiều bằng 1) đưởng tổng độ dẫn : 
chứng về sự tạo phức khi đo số vận tải, 2) dưỡng thực nghiệm. 


Thí dụ, khi điện phân hệ PbCI1; - KCI, ion Pb?* điện di tới anôt vì Pb?' tham gia 
vào thành phần anion phức. Trong các hệ này, các ion kết hợp với nhau yếu hơn 
trong các hệ chất điện lí nóng chảy riêng biệt, như trong các hệ CdCI, - PbCI,, 
CdCI;, —- BaClL, v.v... 

Độ dẫn diện của cóc tỉnh thể ion uà chất siêu dễn ion, 


Bảng phương pháp đo số vận tải ta thấy, œ -Ag[ có độ dẫn cation : số vận tải 
cation bằng đơn vị, còn số vận tải anion bằng không. Các cation Ag” tách từ anôt vào 
œ ~-ÄglI sẽ điện di tới catôt, kết tủa lên catôt. Trong khi đó, chất điện li rán PhCIl, ở 
nhiệt độ thường lại có độ dẫn anion : số vận tải anion bằng đơn vị, còn số vận tải 
cation bằng không. Có chất điện li rắn ở nhiệt độ thường lại dẫn điện electron (thí 
dụ CuCl) : số vận tải eleetron bằng đơn vị, còn số vận tải cation (hoặc anion) đều 
bằng không. 

Độ dẫn điện ion của các tính thể ion phụ thuộc vào độ sạch của hớa chất nghiên 
cứu, thể hiện rõ rệt ở nhiệt độ thấp. Khu nhiệt độ thấp là miền độ dẫn cấu trúc nhạy. 
Ở nhiệt độ cao hơn, độ dẫn không phụ thuộc vào độ sạch. Miền nhiệt độ này được gọi 
là miền độ dẫn riêng. 


Nguyên nhân gây nên độ đẫn ion tiêng của chất điện li rắn là do cớ các khuyết 
tật trong cấu trúc tỉnh thể của nơ. Nếu tỉnh thể ion không sạch, thí dụ thêm SrOI1, 
vào KCI, một phần ion Sr” thay thế chỗ của KỶ ở các nút mạng lưới. Vì điện tích 
dương của §r?” cao hơn KỶ và để tỉnh thể ion này trung hòa diện tích, trong tỉnh 
thể phải xuất hiện một số lỗ trống cation tương ứng làm độ dẫn điện tăng lên. Ở 
nhiệt độ cao, nồng độ riêng của các lỗ trống trong tỉnh thể lớn hơn nồng độ lỗ trống 
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khi cố mặt ion lạ. Do đó, miền nhiệt độ cao được gọi là miền độ dẫn riêng. Nhiều 
chất điện li rấn có độ dẫn ion cao ở nhiệt độ thường. Những chất điện li rắn này 
được gọi là những chất siêu dẫn ion : œ - Agl và những hợp chất của nớ kiểu 
MAg,l;, trong đó M =Rb', KỲ, NH ; ø -Ag;Hgl, và những muối kép của Agl với 
tetraalkylamoniiođua : [(CH;),N];. Agslj; ; những muối kép Agl với piriđin iođua 
(C;H.NH).Ag,l¿. 

Ag;5L, AgySBr, z -Ag;SO,, œ -Cu;Hgl¿,, œ -Li;5O,, œ -Agi ¡aCuy g,Hgl¿ «-Li2WO, 
là những chất siêu dẫn ion. Ø -glinozem Na;O.11Al,O;, một vài ferit (KFe:O,, KEFe;O¡,) 
là những chất có độ dẫn electron cao. Trong số chất điện li rấn thì RbAg,I; là một 
chất dẫn điện vào loại tốt nhất. 


§7. Tốc độ chuyển động tuyệt đối và linh độ ion 


Nếu đặt một điện trường giữa hai điện cực ngâm vào dung dịch chất điện li, dưới 
tác dụng của điện trường, ion dương chuyển về cực âm (catôt), ion âm về cực dương 
(anôt). Coi ion như những quả cầu chuyển động trong môi trường có độ nhớt dưới 
tác dụng của lực điện trường. Tốc độ chuyển động của các ion không đổi nếu lực tác 
dụng của điện trường F¡¿ bằng lực ma sát PFs. 

Nếu gọi E là điện trường thì lực tác dụng lên ion có điện tích ze (z- hớa trị, e- 
điện tích của electron) bằng : 


Fụ = zeE (7.1) 


Lực ma sát PFịs tỉ lệ với độ nhớt „ của môi trường, bán kính r của ion và tốc độ 
chuyển động v của ion : 








PMụs = Ô1/YV (7.2) 
Khi ion chuyển động với tốc độ không đổi thì : Fụy = Fỳ. 
Do đó : 6xnrv = zeE * 
Suy ra : 
zeE Đị, 
= 6r ẹ 67rr “. 


Phương trình (7.3) được gọi là phương trình Stokes. Từ phương trình Stokes ta thấy 
rằng, tốc độ chuyển động của ion tỉ lệ nghịch với bán kính ion và tỉ lệ thuận với lực 
tác dụng của điện trường. Nếu E = 1 V/em thì vạ = or được gọi là tốc độ tuyệt 
đối (hay linh độ) của ion. Vậy, tốc độ 
chuyển động của ion ở E = 1 V/em được 
gọi là tốc độ tuyệt đối của ion. 


Thay vụ vào (7.3) ta được : 


vn vọE (7.4) 

Trong phương trình Stokes (7.3) phải 

tính theo bán kính hiệu dụng của ion, 

tức là bán kính ion cộng với chiều dày 
của lớp hiđrat hóa. 

Giả dụ ta đổ đầy dung dịch chất điện 

Hình 7.7. Sự chuyển đông của các ion đưới tác đụng li vào ống hình trụ, ở hai đầu có hai 
của(diện (ACVErngtu điện cực (hỉnh 7.1). 
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Dưới tác dụng của điện trường, cation chuyển về cực âm với tốc độ u em/giãy, anion 
về cực dương với tốc độ v cm/giây. Nếu gọi 8 là diện tích tiết diện thẳng của ống thì 
thể tích dung địch do cation chuyển về cực âm là u.8emỶ, thể tích do anion chuyển : 
v.8 em”. Để đơn giản, cho § = lem2, thể tích do cation chuyển là u cmÖ, thể tích do 
anion chuyển là v em3. Nếu nổng độ dung dịch là C mọol/l thì trong 1 cmẺ dung dịch, 
nổng độ bằng C/1000, số hạt trong 1 cmỶ này bằng CN/1000 (trong đó NÑ - số Avogadro). 
Nếu a là độ phân li thì số hạt đã phân li là œCN/1000. Mỗi hạt phân li thành 1% 
cation và ữ- anion. Vậy,.số cation trong 1 cmỔ đung dịch là «ÔNy,/1000, số anion 
trong lcm” là œCN,/1000. Số cation trong u cm” bằng : n, = u.zCN,,/1000 nhưng 
theo (7.4) : u = u„E, nên : n1, = uyEzCNy,/1000. 


Tương tự, số anion có trong v emổ dung dịch bằng : 
n = vaCNy_/1000 = vuB.zCNy_/1000 
Lượng điện do cation chuyển bằng tích của số cation với điện tích của nơ : 


đÔN?y, 
Q. =uaE "1000 :Z+® (7.B) 
Tương tự, lượng điện đo anion chuyển bằng : 
œCNy_ z 
Q_ = vụ "1000 7-® (7.6) 


Lượng điện chạy qua trong thời gian l giây bằng tổng lượng điện do cation và 
anion chuyển : 


Q=,+Q = 0,001zCNeuZzy, +vzy)E — (1.7) 


Trong dung dịch, tổng điện tích cation bằng tổng điện tích anion (còn gọi là định 
luật trung hòa điện tích của dung dịch) : 


Y¿2, = Y.Z_ = Vụ (7.8) 
eNÑ = F = 96500 culông. Suy ra : 
Q = 0,001 z CFy,z,(u,' + vuE (7.9) 


Nhưng lượng điện bằng cường độ dòng điện ¡ nhân với thời gian t : Q = it. Vì 
t = I giây (theo giả thiết ban đầu), ta có : 


Q>=i= 0,001zCFy;z,(u, + vọ)E {7.10) 
Nhưng ¡ = zE, nên : 


li =zxB = 0,001zCF,z,(uạ + vạ)E 
suy ra độ dẫn điện riêng bằng : 
x = 0,001aCFy,z,(u, „ Vọ) (7.11) 
Vì C tính theo nồng độ mol/lít nên độ dẫn điện phân tử bằng ; 
1000y _ 1000.0,001zCFy,z(u +v) 
C C 
1= œF?,z¿(dy + và) 


1= 








Số dương lượng gam bằng số mol chia cho hóa trị, suy ra : 


À= 7n œF(u, + vọ) = aŒu, + Fv,) (7.18) 
LTi 


So sánh công thức (6.8) với công thức (7.13) ta được : 
À4 = Fuo= U và 4 = Fv,=V (7.14) - 
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Từ công thức (7.14) ta thấy : độ dẫn điện đương lượng của từng ion là do linh độ 
*ion quyết định. U và V là linh độ ion. 


Bảng 7.1 Linh độ ion ở 2B°C của một ion trong dung dịch nước, 




































lon Linh độ ion Linh độ ion Linh độ ìon 
© lem2mg1 @ˆ em dlgˆ 9 tmaig} @  lemŠđ†g1 
H 362 1⁄4 P<CN 
KỶ 13 Fe(CN),_ 
+ z+ 3— 
Na 52 12 SẺ 62 1/3 PO) 
+ „+ 2— 
'w 39 V220 %6 
Ag 64 1/2Cu? 57 
TỶ 75 OH_ 205 
12MgP” 5s Br~ 81 
llEEShiicg: l0000A/000200) ¡5 

















Tốc độ chuyển động tuyệt đối của cation bằng 


FỆ , 
tu = San (7.18) 
và của anion bằng : 
r° 
E 
Vọ = 6zTr_ (16) 


tết hợp hai công thức (7.13) và (7.14) ta được : 

Ậ = z2 +42) =a(U +V) (7.17) 
Ở độ pha loãng vô cùng œ = 1, công thức (7.17) có thể viết thành : 

Â¿=42 +ic=U+V=Fu +Fv, (7.18) 


Thay uạ và vạ từ hai công thức (7.15) và (7.16) vào công thức (7.18) ta được : 


FPFỆ 1 1V 1 
4.2 TÌM, tỞ = TH. Đư, h8 


Đối với một chất điện li nhất định bán kính cation và anion không đổi ; nên 








FEFỆ 
E ,l 1 
6z lò + s) = const, 
SUy Ta ; 
const 
Â¿= D] hay Âo#j = const (7.19) 


Công thức (7.19) được gọi là công thức Walden. Mỗi dung môi có một độ nhớt nhất 
định. Theo định luật Walden, mỗi đung môi có một 24,„. Cùng một chất điện li, ở các 
dung môi khác nhau, độ dẫn điện đương lượng khác nhau. 


40 


2. 


se. 
độ 


Bảng 72. Giá trị Âo⁄ø;¿ đối với các dung dịch tetraetylamoni iodua 
Ở các dung môi khác nhau 


= 
ị CH;~C-CH, 

| Dung môi CH,OH sỊỊ CH,CN C;H,CI, CH.NO, 
| ° 

[ IN 0,63 0,6 0,63 0,60 0,69 


§8. Phương pháp đo độ dẫn điện và ứng dụng của nó 
1. Phương pháp đo 














Thường đo điện trở của dung dịch chất 
điện li bằng cầu Wheatstone (xem hình 8.1).: 
Bốn vai cầu đo - ab, ae, bd và cả ¬ có điện 
trở tương ứng là R,, R„ R; và R„ ; nguồn 
điện Š nối với các điểm b và c ; G là dụng 
cụ chỉ không. 


Nếu Vị, V,, Vị và Vự là sự sụt thế ở 4 
vai cầu đo có điện trở Rị, R„ R; và By; 
cường độ đồng điện đi qua 4 vai cầu đó bàng 
1, lạ, lạ, I,. Theo định luật Ohm ta có : 

Vị = L,Rụ Vị = LR 

Ÿ; = I,R, Vụ = LỤR, 

Các điện trở chọn thế nào để không 
có dòng điện chạy qua điện kế G, nghĩa 
là để cấu cân bằng ; các điểm a, d có 
cùng một giá trị thế. VÌ các vai cầu ab 
và bd nối ở b và thế của điểm a và d bằng 
nhau, nên sự sụt thế Vị trên ab bằng sự sụt thế Vị trên bd. Tương tự, sự sụt 
thế trên ae bằng sự sụt thế trên cd. Ta có : 1Rị: = I;R;, LR; = I„Rụ, 


1 R, _ 1E, 
IR, UP, 


Khi cầu cân bằng, dòng đi qua ad bằng không ; Cường độ đòng chạy qua ab và ae 
bằng nhau : 3 





Hình 9.1. Cầu đo Wheatstone. 


Suy ra : 


1= 1, 

Tương tự, ta có : 1y = lạ. Vậy, khi cẩu cân bằng ta có : 
kề) = lội (8.1) 
ly Tụ : 


Nếu biết điện trở của 3 vai cẩu đó, ta đễ dàng tính được điện trở vai cầu còn lại. 
Trong thực tế, R¡ thường là điện trở chưa biết, R; là hộp điện trở ; lạ và R¿ có thể 
thay bằng một dây dẫn đồng nhất bdc. Điểm d là điểm dịch chuyển con chạy trên dây 
để xác định vị trí cầu cân bằng, : 
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Nguồn điện S có thể là nguồn điện một chiều. Nhưng dòng điện một 'chiểu chạy 
qua chất điện lí làm thay đổi thành phần dung dịch và làm khí thoát trên điện cực. 
Điều đố làm độ dẫn điện của dung dịch thay đổi. Do khí thoát ra, xuất hiện suất điện 
động phân cực, cản trở dòng điện chạy qua dung dịch. Những khó khăn trên có thể 
khác phục được bàng cách sử dụng các điện cực không phân cực và dùng các dòng 
điện nhỏ để không làm thay đổi nồng độ. 


Nhưng thường đo độ dẫn điện của 


dung dịch bằng đòng xoay chiều nhỏ cớ 
tần số lớn do Kohlrausch đề xướng 








Ậ (1868). Khi dùng tấn số cao, chiều dòng 
. Xá»? ` điện thay đổi hàng ngàn lấn trong một 
tạ 4 cv giây nên sự phân cực do mỗi lần đổi 
„ (n by 2 chiều dòng điện hoàn toàn bị lần đổi 
b⁄ v~ TH chiếu Hấp sau bên: hòa. 

q Sơ đồ đo độ dẫn điện bằng đòng xoay 
| | chiều tần số cao chỉ trên hình 8.2. Nguồn 
: : — @ ¬... điện xoay chiêu tân số cao thường là 

x máy phát điện âm tẩn, hoặc là cuộn 


cảm ứng. 


Đổ dung dịch vào bỉnh C. Mác bình 
vào nhánh ab ; nhánh ac mắc hộp điện 
trở, nguồn điện xoay chiều S, ống nghe 
là H. Trong phòng thí nghiệm, đoạn dây bc là hợp kim manganin dài ! m, kéo căng 
trên một thước có thang chia hoặc cuộn trên một cái trống làm bàng chất cách điện 
tthành phần hợp kim manganin : 8õZCu, 122Mn, 3ZNi›. Điểm d là điểm tiếp xúc của 
con chạy với sợi dây. Lúc cầu cân bàng, điểm dịch chuyển d` cho tiếng kêu trong ống 
nghe là cực tiểu. Vì dây dẫn bc hoàn toàn đồng nhất nên tỉ số điện trở của hai đoạn 
của đây manganin này bàng tỉ số chiếu đài bd và dc. Bình đo độ dẫn điện đóng vai 
trò quan trọng trong phương pháp đo đô dẫn điên. Điện trở của dung dịch phụ thuộc 
vào nồng độ chất điện lH, diện tích các điện cực, khoảng cách giữa các điện cực, thể 
tích dung dịch. Do đơ, hình dạng điện cực và vị trí điện cực trong tất cả các phép đo 
đều phải cố định. 


Hình S3. Số đổ do dộ dẫn điện bằng dòng xoay chiếu. 


Nếu khoảng cách giữa các điện cực của bình đo là ¿, diện tích điện cực là S”và hệ 
số phụ thuộc vào đặc điểm hình học của bình đo là f thì độ dẫn điện riêng có thể 
tính theo công thức : 

1 ỉ 


R=r.f.s (8.2) 


Trong dó R - Điện trở của dung dịch. Vì tất cả các đại lượng f, ¿ và S đếu cố định 
nên biểu thức (8.2) có thể viết thành : 
K 
“1E . (8.8! 
Trong đó E - hệ số tỉÌ lệ, được gọi là hằng số bình, có thứ nguyên em Ì. Thường xác 
định hàng số bình bàng cách đo độ dẫn điện của dung dịch chất điện li đã biết x. Sau 
khi xác định hàng số bình, ta có thể xác định được x của dung dịch nghiên cứu. 
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Ki 
c.et 


ve 


2. Ứng dụng 


œ) Xác định độ phân lì a của chất điện lí yếu. Độ dẫn điện đương lượng của chất 
điện li yếu được xác định theo biểu thức : 





Â, =a(U+V) 
Ở độ pha loãng vô cùng : 
À„ =U+V 
Suy ra ¡ 
Ẳ ÀV L 
“S1 D+V1,+A4. kẻ 


Các giá trị U.V (hay Â,Â_) tìm được ở các bảng tra cứu, 3„¿ — độ dẫn điện đương 
lượng ở nồng độ định khảo sát œ. ` 
bj Xác định dộ hòa tan S của hợp chất khó tan, Giả dụ rằng muối ít tan phân li 
theo sơ đồ : 
MA =MT+A 
Độ tan của muối này bàng §, còn dung dịch bão hòa muối cơ độ dẫn điện riêng y 
thì độ dẫn điện đương lượng của dung dịch bằng : 


= ra 
À= 1000.6 


Dung dịch bảo hòa của muối này có nồng độ tương đối loãng, độ dẫn điện đương 
lượng thực tế bàng độ dẫn điện đương lượng ở độ pha loãng vô cùng của muối là Ẳu. 
Th có thể tính được À, dựa vào định luật Kohlrausch : 


Â,=U+V=1000.2 


Suy ra : 5 1000 (8.5ì 


B22 Á— ~ 
U+V.'. 
U, V cơ thể tra cứu ở các bảng cho sẵn ; ta chỉ cần đo z là tính được 8. 
©¡ Xác định thành phần của phúc chất. Phương pháp đo độ dẫn điện là một trong 

các phương pháp nghiên cứu phức chất, nghiên cứu các tính chất của phức chất, xác 

đỉnh cấu trúc của phức và tính hằng số không bền. Ở cùng độ pha loãng, độ dẫn điện 
phân tử tăng theo số ion do phức chất phân lí ra, 

Thí dụ, KI[PtNH;CH] và K[Co(NH,);(NQ.)¿] đều phân li thành hai ion, nhưng chất 
thứ nhất có độ dẫn điện phân tử lại lớn hơn 10 lần chất thứ hai, Trong trường hợp 
chung, ion phức RA'"""” như [PtNH;CI:]”, [Co(NH.),(NO.),] tạo thành theo sơ đô : 

RAtm-n} = gm: + An (8.6› 

Ấp dung đình luật tác dụng khối lượng, ta có : 


AgmỶ,AAn~ 
tệ con: 
E, được gọi là hàng số không bến của ion phức. Nếu Ñ, càng lớn, phức chất càng 


n) 
phân li thành các ion đơn giản và độ bền của phức càng giảm. Vi vây. đại lượng nghịch 
đảo của K, được gọi là hằng số hền của ion phức. 





= (8.7) 
aạqA(m 


Giả dụ không có ion phức RA”, độ dẫn điện đương lượng của các ion R”* và 
A*” ở độ pha loãng vô cùng bằng : 
1000.z„ 


a C 
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Sa 
4y 


trong đó xạ - độ dẫn điện riêng của các ion đơn giân ở nồng độ rất loãng C,. 
Nhưng 2Â = U + V 


1000, 
CỐ 





hay Ảo = mÃpnn+ + nÄÃAn- = 


Độ dẫn điện ion phức : 
1000.x. 
¬= 
Trong đó z„ - độ dẫn điện riêng của ion phức ở nồng độ rất loãng C,. Đo tạo 
thành ion phức RAỨ""”) nạn độ dẫn điện của dung dịch giảm đi. Vậy độ dẫn điện 


của dung dịch phức phân li thành ion bằng hiệu của độ dẫn điện của các ion đơn 
giân và độ dẫn điện của ion phức : 


^*qA -a).= 


1000x,  1000y, 


mAg°° + nÃA?— — ÂgAí°—") = —G ” 
k 








k 

hay : 

C¿ mÃp»+t + CgBÂAs= — CvÂpAfœ—») = 10000, — x) 

Trong biểu thức này, #⁄ạ - độ dẫn điện riêng của dung dịch không tạo phức, #¿ — độ 
dẫn điện riêng của ion phức, C¿ ~ nồng độ ion phức (mol), n - điện tích ion AT", m 
~ điện tích ion R””, 2,›- - độ dẫn điện đương lượng của ion A"”, Â4g"+ - độ dẫn điện 
đương lượng của cation R”“ và ÂqaA(®—") - độ đẫn điện đương lượng của ion RA(Œ®-n), 

Độ đẫn điện đương lượng của các ion đơn giản cớ thể xác định được, dựa vào 
phương trình (6.7) và (6.8), ta có : 

Â¿ = a4, +) 

Trong nhiều trường hợp, độ dẫn điện đương lượng của các ion này có thể tìm trong 
bảng tra cứu. 

Khi ion phức không mang điện tích và m = n, độ dẫn điện của phức RA(“-") băng 
không. Trong trường hợp chung, m # n, độ dẫn điện của ion phức liên hệ với độ dẫn 
điện của ligan anion theo biểu thức : 


——Ạa (8.9) 





ÂRA(®-n) = 
hay với độ dẫn điện của cation R”*” theo biểu thức : 


———*% : _(8.10) 





ÂgA(m—n) z> 
Xuất phát từ phương trình (8.6), đại lượng K; từ (8.7) sẽ bằng : 
(C§ ~ C;) (C4 ~ C;) 
. =—————- (8.11) 
K G 


trong đó CR — nồng độ ban đầu của R"", CA ~ nồng độ ban đầu của AT”, 


Từ các phương trình (8.8) và (8.9) hay (8.10) ta tÌìm được nồng độ RA() (tức 
nồng độ C,). Tính được C¿, ta xác định được Kị của phức theo phương trình (8.11). 
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2x4; 
©% 
đệ 


d) Chuẩn độ dẫn diện kế (CĐDDR). Chuẩn độ dẫn điện kế là phương pháp phân 
tích dựa vào sự biến thiên của độ dẫn điện của dung dịch nghiên cứu do xây ra phản 
ứng giữa chất nghiên cứu và chất chuẩn độ trong thời gian chuẩn độ. Trong phương 
pháp này, người ta đo độ dẫn điện riêng x, nhưng khi tính, lại dùng độ dẫn điện đương 
lượng (theo công thức (6.2)). 

Các kết quả đo độ dẫn điện trong quá trình chuẩn độ được biểu diễn bằng đổ thị. 
khi chuẩn độ, cần biết các gỉá trị : độ phân lì ø, độ tan... 


Ta nghiên cứu quá trình chuẩn độ điện kế bằng thí dụ sau đây : Giả dụ trong dung 
dịch có chất điện li mạnh AB phân li hoàn toàn : AB —> AT +B chuẩn độ bằng dung 
dịch chất điện li mạnh CD phân li hoàn toàn. Kết quả phân ứng chuẩn độ cho một 
hợp chất ít tan AD. Phản ứng xảy ra trong dung dịch sau : A* +B_ + C.+D > 
AD+C! +B. 


Do thành phần dung dịch biến đổi trong quá trình chuẩn độ nên độ dẫn điện của 
dung dịch chất điện H củng biến đổi theo. Do quá trỉnh chuẩn độ, A” tạo thành hợp 
chất Ít tan với D” ; thay vào đó, dung dịch xuất hiện ion C*. Linh độ ion A” khác 
linh độ của C*, Vì vậy, độ dẫn điện của dung dịch thay đổi dần. Khi vượt quá điểm 
tương đương, nếu tiếp tục chơ dung dịch CD vào đung dịch chuẩn, trong bình đo độ 
dẫn điện lúc này xuất hiện D làm cho độ 
dẫn điện của dung dịch thay đổi rõ rệt. 


Nếu linh độ u,+ > uc+ thỉ độ dẫn điện 
giảm (hình 8.3). Nếu uA† < u«-† độ dẫn điện 


tăng (đường 2, hình 8.3) ; nếu uẠ* “ uc+, 
độ dẫn điện không đổi (đường 3). Trong cả 
ba trường hợp, sau điểm tương đương, độ 
dẫn điện đều tăng do xuất hiện dư ion C† 


Độ dân điện riêng 








và D”. Đường chuẩn độ dẫn điện kế tạo = HH, CHẾT ĐÁ 
thành một điểm gẫy khúc. Điểm đớ là điểm 
tương đương. Hình 6.3. Ba dạng đường cong chuẩn 


: độ dẫn điện kế : 
Ta hãy xét một vài thí dụ chuẩn độ axit ÐuẠT >uc#; 2) 0Ạ† < uyf; 3) 0# = uc# 


c 
bằng bazơ. Khi chuẩn độ axit bằng bazd, 
H” và OH” tạo thành hợp chất ít phân li : H' + OH = Hạo 


Do đơ, khi chuẩn độ, các ion H” cớ linh độ ion rất lớn (362 O lem2) bị thay thế 
dần bằng các ion có linh độ bé hơn nhiều (thí dụ, thay thế ion HỶ bằng Na* có linh 
độ ð2 @ lem? hay ion KỲ cớ linh độ ion 76Q Lem2), 

Nếu chuẩn độ axit mạnh bằng bazơ mạnh theo phương trình sau đây : 

HÌ +Ơl + KỲ + OH —> HạO + K! +.C- 
trong quá trình chuẩn độ, H” mất dần vì kết hợp với OH thành nước, Thay vào đơ, 
lúc này xuất hiện ion KỶ” cớ linh độ nhỏ hơn. Độ dẫn điện của dung dịch là tổng độ 
dẫn điện cửa từng ion. Càng thêm kiểm vào dung dịch, độ dẫn điện càng giảm đều cho 
đến điểm tương đương. Sau điểm tương đương, nếu tiếp tục cho KOH vào, độ dẫn diện 
tảng do xuất hiện dư K” và OH”. Đường cong chuẩn độ dẫn điện kế axit mạnh bằng 
bazơ mạnh biểu diễn trên hình 8.4. Trên trục hoành ghỉ thể tích KOH dùng để chuẩn 
độ, trục tung ghi độ dẫn điện riêng của dung dịch bắt đầu từ một điểm E nào đó tương 
ứng với độ dẫn diện của dung môi. Đoạn AC chỉ sự thay đổi độ dẫn điện của dung 
dịch trong quá trình chuẩn độ, được gọi là đường trung hòa. Đường trung hòa do hai 
đường gộp thành : "đường axit" (đoạn AD) là đường biểu diễn sự biến thiền 


4õ 


độ dẫn điện tương ứng với sự 
R biến thiên nồng độ axit và 
"đường muối" (đoạn EC) là đường 
biểu diễn sự biến thiên nồng độ 
muối tạo thành. 


Đoạn CB đặc trưng cho sự tăng 
độ dẫn điện do kiềm dư trong dung 
dịch sau điểm tương đương. Điểm 
cực tiểu C là điểm tương đương. 
Nếu chuẩn độ axit yếu bằng bazơ 


Độ dẫn điện riêng 








E T D(V.) l mạnh thì lúc đầu độ dẫn điện của 
dung dịch giảm do tạo thành muối 

tình 8-4. Dường chuẩn độ dẫn điện kế của axít mạnh của bazơ mạnh và axit yếu (thí dụ 
bằng baz mạnh. KCH;COO) (đoạn EC hỉnh 85). 


Muối KCH:COO có cùng anion 
CHẠCOO” với axit axetic Ít phân 
1i, Vi KCH;COO là muối của bazơ 
p mạnh với axit yếu nên phân li tốt 
hơn thành các ion CH;OO' và K”. 
lon CHẠCOO_” của muối làm cho 










mị cân bằng của axit axetic 
t CHạCOOH = CH,COO ” + H' 
ầ chuyển sang trái. Càng thêm kiềm 
s§. vào thì độ dẫn điện của muối 
b KCH;COO càng vượt rất nhanh độ 
$ dẫn điện của axit axetic nên độ 
sọ, dẫn điện của dung dịch bát đầu 
là tăng (đoạn CB hình 8.5 đường l). 
My Wj Sau khi đạt điểm tương đương Vụ, 
độ dẫn điện của dung dịch tăng 
4Hinh 8.5. Duồng cong chuẩn độ dẫn điện kế axiL yếu bằng bazơ nhanh hơn nữa do kiểm dư (đoạn 

mạnh (1) và bằng bazd yếu (2). AD, đường 1, hình 85). 


Nếu chuẩn độ axit yếu băng bazơ yếu (thí dụ, chuẩn độ axit axetic bằng 
amoniac), cả giai đoạn trước điểm tương đương đều giải thích như đường chuẩn 
độ axit yếu bằng bazơ mạnh. Sau khi đạt điểm tương đương, độ dẫn điện không 
thay đổi (đường A,D, đường 2, hình 8.5). 


Phương pháp chuẩn độ dẫn điện kế có thể dùng cho cả các phản ứng thế, tạo 
phức hay kết tủa. Nó có thể dùng để chuẩn độ một hỗn hợp axit mạnh và yếu 
hay một axit phân li thành nhiều nấc. Nó có thể dùng cho cả các dung dịch đục 
và không cần chất chỉ thị mâu. 


§9. Thuyết Debye - Hũckel - Onsager về độ dẫn điện của chất điện li 

Rhí quyển ion chỉ đối xứng cẩu khi ion nằm ở trạng thái ổn định, không chịu tác 
dụng của điện trường hay của các lực khác làm ion chuyển động. Dưới tác dụng của lực 
ngoài, thí dụ lực điện trường, ion bát đầu chuyển động. Lớp khí quyển của ion đang 


chuyển động sẽ không đối xứng nữa. Mật độ điện tích ở phía sau ion đang chuyển 
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GÀ, 


ni 
_.— 


„` 


động lớn hơn mật độ ở phía trước nơ. Điện tích tổng cộng của khí quyển ion ngược 
về dấu với điện tích ion trung tâm đang chuyển động, nghĩa là ở phía sau ion đang 
chuyển động sẽ dư điện tích trái dấu với ion trung tâm đang chuyển động. Hiện tượng 
bất đối xứng của khí quyển ion do quá trình phóng thích ion trung tâm kÌm hãm tốc 
độ chuyển động của ion trung tâm. Hiệu ứng kìm hãm tốc độ chuyển động của ion 
trung tâm được gọi là hiệu ứng phóng thích hay hiệu ứng bất đối xứng. 

Tốc độ phá lớp khí quyển ion ở phía trước ion đang chuyển động và tạo thành lớp 
khí quyển ion mới được đặc trưng bằng thời gian phóng thích khí quyển ion. Sau khi 
rời bỏ ion trung tâm, khí quyển ion bị mất đi sau một thời gian 4qØ, trong đó @ - 
thời gian phóng thỉch lớp khí quyển ion, còn q được xác định theo biểu thức ; 

Z.Z_ Ä„ +À_ 
z. +2. ZLÂ_ Tz_Â, 





q= (8.1) 


Trong trường hợp chất điện 1~‡, khi phân li chỉ cho hai ion, z, = z_ nên q = 
0,5; lúc đó thời gian cần để làm mất khí quyển ion là 26. Nếu ion chuyển động với 
tốc độ không đổi, thì theo phương trình Stokẻs (7.3) ta có : 

_ zelE = 6ayrv = Kv với K = 6xr = zeR/v 


Nếu građdien thế bàng I V/em thì E = 1/300 đơn vị tỉnh điện, còn tốc độ v tính 
theo phương trình (7.14) bằng A/F, trong đó F = 96500 culông, do đó 


zeF —n Z 
300A “ 15,4.10 T (9.2) 


vì e = 4,8.10 !2 đơn vị tỉnh điện. 





Debye - Falkenhagen đã chứng minh rằng, thời gian phóng thích liên hệ với hệ số 
ma sát K, và K_ của cả hai loại ion của chất điện l¡ 1-1 bằng : 





Đố Ác iâ (9.3) 
“ R.+R” tnyi my 
VÌ z, = 2., À, +Â_ = Â ;¡ kết hợp (9.2) với (9.3) ta được : 
6 = 30,8.10 787. (giây) (9.4) 
EI kTz? 


Biết rằng 1 là bán kính khí quyển ion, thay ly từ công thức (3.8) và (3.9) vào 
(9.4) ta được : 


71,3.10”19 
8= —Gi— giây (9.5) 


trong đó C - Nông độ dung dịch (mol/ít). Đối với đa số dung dịch (trừ các dung địch 
z 0,6, 1019 
axit và bazơ) thì Â bằng khoảng 120 @ lem2 ở 25°C, do đó 6 = “““Q; — (giay). Bởi 
vậy, trong trường hợp dung dịch điện li 1-1 thời gian phóng thích của khí quyển ion 
tỈ lệ nghịch với nồng độ của dung địch và với hớa trị của các ion. Các giá trị gần 
đúng của thời gian phóng thích đối với các dung dịch chất điện li hóa trị l-l có các 
nồng độ 0,1, 0,01 và 0,001 N bằng một cách tương ứng 0,6.16ˆ, 0,6.10"Š và 0,6.107 giây. 
Một yếu tố khác kìm hãm chuyển động của ion trong dung dịch là tác dụng kìm 
hãm gây nên do chuyển động ngược chiếu của khí quyển ion so với ion trung tâm, 
Hiệu ứng kìm hãm này được gọi là hiệu ứng điện di. 
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Debye-Huckel tính được lực điện di tác dụng lên ion : 


?; 
Đạ„a = LPT] K,E (9.6) 
Onsager tính được lực phóng thích tác dụng lên ion : 
e % P4 
“ geLwB (9.7) 
trong đó w được xác định .. biểu thức : 
l ?q 
W=e2Z.2_. 1+W (9.8) 


Giá trị q tính theo (9.1) 


Nếu ion ¡ chuyển động với tốc độ không đổi vụ các lực tác dụng ngược chiều lên 
ion bằng nhau : Lực điện trường Z/eÐ bằng ba lực tác dụng ngược lại : lực ma sát 
của dung môi K,v, lực phóng thích 'và lực điện di : 


2¡ 9X & 2X 
zeE = KV, + San K,E + Srkm wE (8.9) 
Sau khi chia cả hai vế cho K,E, ta được : 


ĐK Srĩ 6£kT 


Nếu E = 1 V/cm, nghĩa là nếu E = Sóổ đơn vị tỉnh điện thì : 
sục 9š, Zị 8” w 
Tí = 800, — 300 tiên! 6£ET K) tế, 


Ở dung địch vô cùng loãng, „ bằng không, phương trình (9.10) có thể viết thành : 
Z¡Ð 

¡ — 800K 

s ó 26 2? : 

Vì Fvị =4 nên : 800K “T (9.11) 

Tốc độ chuyển động của ion xác định theo (7.13), nghĩa là vị = 4/@œF. Đặt vị và 
(9.11) vào (9.10) ta được : 

Â: A 


í s⁄ Ấ¡ S7 w 


zE “TT - 800 (Bxy Ý 6EKE K) 


V 


(9.12) 


Để đơn giản hóa, ta giả thiết rằng chất điện li phân li hoàn toàn, nghĩa 
là œ =1. Giả thiết này chỉ đúng với chất điện li mạnh. Sử dụng phương trình 





7i 3004 
(9.11) để thay thế L3 qua giá trị _= phương trình (9.12) được viết thành : 
_aø_ 9#, 300e %w 
À = Ä” — a06 (SxgY Ý 8gkFAI *) @ tnếP 
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sẽ 


Thay trị số „ từ phương trình (3.8) và (3.9) vào phương trình (9.13), thay giá trị 
số của e, k,N vào, ta được : 


29,15z 90.107 
Â¡ =4f ——+ CA] ÝC,z2 +C z2 (9.14) 


Đ T12 n (r3? i 
C,, Ở_ là nồng độ cation và anion (mol) ; ta có thể thay các nồng độ C (đương 
lượng gam/lÍt). Do đơ, 
1e St TT: „6/60. 10” 
"gi [ ( 12 (T32 
VÌ Ở = C¿z, = Cz 


2P lãi VỠGø, +z) (9.15) 


Đậ dẫn điện đương lượng của chất điện li bằng tổng độ dẫn điện của các ion riêng 
của chất điện li. Từ phương trình (9.1ð) ta được : 


29,15(z, +z_ , 
Â=4„— [ ch TỦ, S080, 10. 4, w| VỮœ, + z) (9.16) 
ŒT)'2; T2 


Trong trường hợp chất điện li 1-1, ta cớ z¿ = 2 = lvà w=2-—-2, phương 


trỉnh (9.16) có dạng : 





824 _ kh hu 2] {E ' (91? 
ŒT)“øg (Tỷ 


Các phương trình (9.14), (9.15), (9.16), (9.17) là các dạng khác nhau của phương 
trình độ dẫn điện Debye - Hũekel - Onsager, hay còn gọi tắt là phương trÌnh Onsager, 
Số hạng thứ nhất trong dấu ngoặc vuông của phương trình Onsagèr mô tả hiệu ứng 
điện di, số hạng thứ hai trong dấu ngoặc vuông mô tả ảnh hưởng của lực phóng thích. 


Phương trình (9.17) có thể viết đưới dạng khác : 


À =À >| 


Â =4¿ — (A + BẢ)ÝVC (9.17a) 
trong đó 
A. 824 về Hà LEUA 
(T)!2 (TỶ? 


A và B được gọi là các hằng số Onsager, chỉ phụ thuộc vào bản chất dung môi và 
nhiệt độ, 


Trong dung dịch nước,'phương trình Onsager rất phù hợp với thực nghiệm, nhưng 
trong dung dịch có dung môi không phải là nước cớ sự sai khác giữa lí thuyết và thực 
nghiệm (xem bảng 9.1). Đó là đo chất điện li không phân li hoàn toàn nên số ion cớ 
khả năng chuyển đòng điện nhỏ hơn số ion tính theo lí thuyết. 


Bảng 91. Độ dốc thực nghiệm và độ dốc tính theo phương trình Onsager 
cá các dưng dịch KI ở 25°C. (Độ đốc là A +BẢ,). 











Độ dốc - 
Dung môi t 
thực nghiệm tính toán 

Nước 78,6 73 80 

Rượu metylic 31,5 260 268 

Etyl XianaxetaL 21.7 1Iễ 63 

Rượn etylic 25.2 209 153 

Benzonitril 252 263 142 

Axcton 20.9 1000 638 
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Thực ra, giá trị nồng độ phải bằng œC và Â = øÂ`, nghia là phương trình Onsager 
có dạng : 


4= a Ủạ - (A + B^g) VzC] (9.18) 
¬h—.-—— 
„ 


trong đó 2` là độ dẫn điện đương lượng của một đương lượng ion tự do khi nồng độ 
ơC đig]. Từ đơ, ta thấy độ phân li ơ là 4/4' chứ không phải là 4/4¿ như thuyết Arrhenius 
đưa ra. Từ phương trình (9.18) ta thấy rằng đối với tất cả các chất điện l¡ mạnh 4° 
< 4ạ. Bởi vậy, độ phân li thật 2/4` tiến đến đơn vị nhanh hơn độ phân li œ = (2g 
tính theo thuyết Arrhenius. Đối với chất điện li yếu, độ phân li nhỏ và œC cũng nhỏ. 
Do đó, sự khác nhau giữa À` và Ảo không nhiều nên độ phân li gần bằng tỉ số độ dẫn 
điện. Phương trÌnh (9.18) có thể viết ở dạng tỈ số hai độ dẫn điện À/2g 


LÌ Á 
=aza|1~- +B Ð (9.18a) 
In tin 9E Do E | 

Trong trường hợp chất điện li yếu, độ phân li giảm khi nhiệt độ tăng vì các chất 
này thường có nhiệt phân li dương. Do đơ, từ phương trình (9.18a) ta thấy tỉ số độ 
dẫn điện giảm khi nhiệt độ tăng. Trong trường hợp chất điện li mạnh, œ thực tế bằng 
đơn vị, do đó, phương trình (9.18a) có dạng sau : 


na Tân (# +B) VỠ (9.18b) 
k 5 


Ảnh hưởng của nhiệt độ đến tỉ số độ dẫn điện do đại lượng _ + B xác định. Đại 
ọ 


lượng ` tăng theo nhiệt độ. Vì vậy, tỉ số độ dẫn điện giảm khi nhiệt độ tăng. Đại 
A+BÀẢ, : 
lượng 1 + B có thể viết thành ——. trong đó A + Bảy mô tả độ chuyển động 


của các ion do ảnh hưởng của các lực tương tác giữa các ion với nhau. Do đó, lực 
tương tác giữa các ion tăng khi nhiệt độ tăng. 


Sự phân tán độ dẫn diện ở tần số cao : 


Sự phụ thuộc của độ dẫn điện vào tần số cao thường được gọi là hiệu ứng 
Debye - Falkenhagen là hệ quả của quá trình phóng thích khí quyển ion. 


Nếu dòng xoay chiểu đi qua dung dịch có tẩn số nhỏ hơn thời gian phóng thích khí 
quyển ion thì lớp khí quyển ion sẽ bị bất đối xứng. Nếu tần số dòng xoay chiều khá 
cao, ion dường như không chuyển động và lớp khí quyển ion sẽ đối xứng. Do đó, nếu 
tăng tần số dòng xoay chiều thì lực kìm hãm do hiệu Ngủ) bất đối xứng phải mất đần 
và làm độ dẫn điện đương lượng tăng lên. 


Tần số giới hạn có thể làm xuất hiện độ dẫn điện bất thường tỉ lệ nghịch với thời 


71,3. 10718 
gian phóng thích Ø của khí quyển ion. Theo (9.5), Ø bằng .IG giây, nên y bằng : 


C¡ 
v= n ä-10!9 dao động/giây 





Chiều dài sóng tẩn số đổi ra em bằng cách chia tốc độ ánh sáng (3.10! cm/giây) 
cho tần số. Đổi chiều đài sóng ra m/giây phải chia thêm cho 100, ta được : 
2,14 


Chiều đài sóng = 2œ 


m 
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„e5, 


ø 
sg, 


Trong trường hợp chất điện li 1 - 1 ở nồng độ Ở = 0,001 M, hiệu ứng Debye - 
Falkenhagen xuất hiện khi dùng dòng xoay chiếu cớ chiều dài sóng là 20 m hay tần 
số 10 hertz. 


Thí dụ ; Cho tốc độ chuyển động là 103 cm/giây. Tính khoảng cách ion đi được 
trong một chu kì dòng xoay chiều, nếu dùng dòng xoay chiều cớ tần số 50 hertz và 
10 hertz. 


Bài giải. Khi dùng tần số 50 hertz, quãng đường ion đi được trong một chu kÌ : 
10 : 50 = 2.10 em. Nếu bán kính ion bằng 10'Ở em thì khoảng cách này lớn gấp 
2.10” ; 10 Š = 2000 lần bán kính ion. Do đó, hiệu ứng phóng thích xuất hiện : phá 
vỡ lớp khí quyển ion. 

Khi dùng tần số 10! : 10? = 10712 cm, quãng đường này chỉ bằng 10712 ; 10ˆ8 = 
_Ỷnn 1 ksẺ xử XP P : 3 `. 
10”! bán kính ion ( Töö5 bán kính ion). lon hầu như đứng yên, lớp khí quyển ion 

không bị phá vỡ nên hiệu ứng Debye - Falkenhagen bị loại bỏ, 


Độ dẫn điện ở gradien thế cao : Nếu đặt điện áp 20.000 V/cm vào dung dịch, ion 
sẽ chuyển động với tốc độ 1 m/giây. Vậy trong thời gian phóng thích Ø, ion đi được 
một khoảng cách lớn hơn chiều dẩy hiệu dụng của khí quyển ion rất nhiều. Do đó, 
lon đang chuyển động thực sự thoát khỏi ảnh hưởng của lớp khí quyển ion vì lớp này 
không kịp tạo thành. Trong điều kiện này, hai hiệu ứng điện di và phóng thích đều 
giảm mạnh và ở điện áp khá cao cả hai hiệu ứng này đều mất đi. Trong trường hợp 
này, độ dẫn điện ở nồng độ bất kì lớn hơn độ dẫn điện đương lượng ở điện áp thấp. 
Sự tăng độ dẫn điện ở .građien thế cao được gọi là hiệu ứng Wien. Ở các tần số cao 
hiệu ứng phóng thích mất đi, còn hiệu ứng điện di vẫn có tác dụng. Do đơ, hiệu ứng 
Wien mạnh hơn hiệu ứng Debye - Falkenhagen vì hiệu ứng Wien loại trừ cả hai lực 
cản (lực cản điện di và lực cản phóng thích), còn hiệu ứng Debye - Falkenhagen chỉ 
loại trừ hiện tượng phóng thích. Thực nghiệm cho biết hiệu ứng điện di lớn hơn hiệu 
ứng phóng thích hai lần. 

Những thí nghiệm kể trên của Debye - Falkenhagen và Wien là những bằng chứng 
của thuyết Debye - Huckel về sự tổn tại của khí quyển ion. 


§10. Sự kết hợp ion 


Từ phương trình Onsager (9.18) ta thấy độ phân li œ chỉ là phần chất tan có khả 
năng chuyển dòng điện ở nồng độ đã cho, nơi khác đi, độ phân li là phần chất điện 
li tổn tại ở đạng ion tự do cớ khả năng chuyển dòng điện, phần còn lại là các chất 
điện lỉ nằm ở dạng không bị ion hớa hay không bị phân li. Các ion tự do cớ thể 
chuyển động độc lập với nhau ở trong dung dịch. Nhưng do có lực hút tỉnh điện nên 
các ion mang điện tích trái dấu có khả năng hút lại gần nhau, không tạo thành phân 
tử mà chỉ đến gần nhau một khoảng cách nhất định để tạo thành cập ion. Mỗi cặp 
ion riêng biệt chỉ tồn tại trong một thời gian nhất định. Thí dụ, muối ăn là một chất 
điện li có cấu trúc tỉnh thể ion ở trạng thái rắn, khi hòa tan vào dung dịch nước, các 
ion Na” và Cl có thể đến gần nhau để tạo thành cặp ion NaÌCl” do lực hút tĩnh 
điện giữa hai ion tích điện trái dấu Na* và CT. 

Nếu hàng số điện môi của dung môi càng nhỏ, các ion càng dễ tạo thành cặp ion. 
Kích thước ion càng nhỏ, hớa trị ion càng thấp và hằng số điện môi của môi trường 
càng cao thì ion càng để tạo thành cặp ion. Bjerrum cho rằng, nếu các ion ngược dấu 
tiến đến gần nhau, chúng chỉ đến gần một khoảng cách tối thiểu nào đó là chúng kết 


ð1 


hợp với nhau và tạo thành cặp ion. Dung dịch chất điện li đối xứng cho cặp ion không 
tích điện, nhưng có momen lưỡng cực. Trong các dung dịch chất điện li không đối 
xứng, cặp ion mang điện tích khác với điện tÍích của các ion dung dịch và có khả nàng 
kết hợp thêm nữa với sự tham gia của các cặp ion. Các cặp ion nằm cân bằng động 
với các ion của dung dịch. Thời gian tổn tại của mỗi cặp ion riêng biệt không lớn. 
Một phần ion kết hợp vào các cặp ion. Quá trình tạo cặp ion : 
CÍ +A CA có hàng số kết hợp : 
acTẠ— 
CÁ 
bì, SH TRE SEG: 


Các cặp ion khác với các phân tử đồng hớa trị CA, vì các cặp ion được tạo thành 
chỉ do các lực tỉnh điện và khoảng cách giữa CÌ và A_ trong cặp ion lớn hơn khoảng 
cách giữa CÏ và A trong phân tử CA. 


†-. q0.) 
CA 


Sử dụng hàm phân bố Boltzmann để tính sự phân bố ion trung tâm, Bjerrum đã 
tính xác suất W tìm thấy ion trong thể tích hình cầu nào đó có chiều dầy dr ở cách 
ion trung tâm một khoảng r và tìm thấy sự phụ thuộc W vào r có một cực tiểu ở : 


z.z.e 

Tìm = ST” 

mm 8y 
trong đó eụ - hằng số điện môi chân không (ạ = 0,88542.10 ! F/m). 
Ỏ 20°C, trong dung dịch nước của chất điện l 1 - 1 :r = 3,56 Ả. ; trong dung 


dịch chất điện Hi 2-2 : Tmịn = 14,2 Ẫ Bjerrum cho rằng tất e cả các ion nằm ở bên 
trong hình cầu có bán kính r„.„ đều kết hợp thành cặp ion, trong khi đó các ion nằm 
bên ngoài hình cẩu này được coi là các ion tự do. Nếu các giá trị Tụna càng lớn, thể 
tích xung quanh ion đã cho trong đó có thể tỉìm thấy các ion tích điện ngược dấu càng 
lớn, do đó, xác suất tạo cặp ion càng lớn. Lấy tích phân hàm số Wdr từ r đến Tu ñ 
ta tìm được số cặp ion trong dung dịch, do đó, tìm được hằng số Ký, Từ phương trình 
(10.2) ta thấy, nếu z, và z_ càng cao, hàng số điện môi £ của môi trường càng nhỏ 
thỉ ion càng đễ kết hợp. Kết luận này đã được kiểm tra bằng dung dịch lantan ferixianua 
LaFe(CN), trong nước và trong hỗn hợp nước với etanol, gÌycol, axeton, đíoxan, glyxin 
cũng như đối với các dung dịch tetraisoamylamoni nitrat trong các hỗn hợp nước với 
đioxan. Thuyết Bjerrum xuất phát từ mô hình hình cầu của các ion, không tính đến 
bản chất gián đoạn của dung môi, sự sonvat hớa cập ion... Fuoss và Kraus đã hoàn 
thiện thuyết Bjerrum. Cớ nhiều loại kết hợp ion : a) các cặp ion tiếp xúc, trong đó 
cation nằm tiếp xúc trực tiếp với anion ; b) các cặp ion sonvat hớa, trong đó cation 
và anion liên kết với nhau qua một phân tử dung môi ; c) các cặp ion bị các lớp 
sonvat hớa ngăn cách, trong đó cation và anion cùng bị giữ thành cặp bởi các lực tính 
điện, giữa cation và anion có một số phân tử dung môi ; đ) các cặp ba ion cation 
hoặc anion hoặc trung hòa kiểu CÌA C', AC 'A, A CÌ' TA” ; đ) các tứ cực, thí dụ 
CA CA v.v... 


(10.2) 


Sự tổn tại các cặp ion đã được khẳng định bằng cộng hưởng thuận từ điện tử, cộng 
hưởng từ hạt nhân. 


Cập ba ion. Nếu nồng độ ion tiếp tục tăng, các cặp ion có thể kết hợp với các ion 
tự do, tạo thành cặp ba ion , 


CÁ +CO =CAC! 
AC +A =ACA : 
Cặp ba ion dễ tạo thành trong các dung môi có hằng số điện môi thấp vì lực hút 
tỉnh điện tỉ lệ nghịch với hằng số điện môi. Giữa các ion và cặp ion có cân bằng động. 
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“ 


Do có dư ïon, ion kết hợp cặp ion sẽ tạo thành e: 
CA C” và anion A CA" đều đồng nhất, hằng 
cặp ba đều đồng nhất :. 


ặp ba ion. Xác suất tạo cặp ba cation 
Số tạo cặp ba ion k¿ đối với cả hai 


CcTA~. Cẹ† CA-c†.CẠ~ 
kạ = = 





= ——— ` 41048) 
Cc*A-c† S cTA 
suy ra ; ÉP RE (10.4) 
l Cc†ATc*  CA-c†*A~ l 


Do đó, tỈ số nồng độ các cặp ba ion phải bằng tỈ số nồng độ các ion đơn giản cơ 
trong dung dịch. Nếu gọi z; là phần chất điện li nằm ở đạng cặp ba ion, nồng độ cặp 
ba ion bằng z¿C (trong đó C là nồng độ chất điện li). Vì số lượng ion này bé nên có 
thể cho rằng Cc†A~ gần bằng C, còn Cẹc† bằng œC. Đặt các gìá trị vào công thức 
(10.3) ta được : 

©.ưC œC 
kạ = PXo “. (10.5) 
nhưng k ~ z2C hay z = VKẼ (k là hằng số phân lj), ta được : 
_ VkC 
= ¬~ 





% 


Trong khi các cặp ion không có thể chuyển dòng điện vì trung hòa điện thì các cặp 
ba ion có thể chuyển dòng điện và tham gia vào độ dẫn điện của dung dịch. Nếu Lh 
bằng tổng độ dẫn điện đương lượng của các ion đơn giàn ở độ pha loãng vô cùng, Ài 
là tổng độ dẫn điện đương lượng của hai loại cặp ba ion thì độ dẫn điện đương lượng 
Â của dung dịch bằng : 

Ầ = dÃo + đÂ, (10.6) 


Ỏ đây không tính đến ảnh hưởng của các tương tác giữa các ion. Thay giá trì 


œ = VMỮ và ø¿; vào phương trình (10.6) ta được : 
: Â = AgVMkC + 4, VkC /k, q0.7) 
Suy ra : AVỞ = ÂA¿k + ^,COk/k¿ (10.8) 
Phương trình (10.7) có thể viết ở dạng : 
4= ANC + Bể (10.9) 


trong đó A, B là các hằng số. Khi tăng nồng độ, số hạng thứ nhất ở vế phải phương 
trỉnh.(10.9) giảm, còn số hạng thứ hai tăng ; do đó, độ dẫn điện đương lượng đi qua 
cực tiểu có ý nghĩa vật H sau : Khí tăng nồng độ, các ion đơn giản tạo thành các cặp 
ion trung hòa, do đó, độ dẫn điện. giảm, nhưng ở nồng độ cao hơn, ion đơn giân kết 
hợp với cặp ion tạo thành cặp ba ion có khả năng chuyển dòng điện ; độ dẫn điện 
đương lượng của dung dịch bất đầu tăng. Để xác định nồng độ tương ứng với cực tiểu 
độ dẫn điện lấy vi phân phương trình (10.9) theo € và cho kết quả nhận được bằng 
không, ta có : 


Cmạ = A/B = ky. A J1, (10.10) 


Đặt giá trị C„., vào phương trình (10.7) và dùng các biểu thức œ và #; ở trên 
ta được : 


Âmn = 2 (Œ Âg)mạ = 2 (4, 2) g (10.11) 


min 
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Từ phương trình (10.10) suy ra rằng, nồng độ ứng với cực tiểu độ dẫn điện tỉ 
lệ thuận với k; và tỈ lệ nghịch với độ bền của cặp ba ion. Cực tiểu quan sát được 
khi 4z; = Â„¿œ nghĩa là khi độ dẫn điện đương lượng do cặp ba ion bằng độ dẫn 

điện đương lượng do ion đơn giản 
tạo nên. ky phụ thuộc vào hằng 





1À, số điện môi của môi trường. 

=A.k 
20 trong đó A - hàng số. VÌ nồng độ 
Í Ca là nồng độ quan sát được cực 
10 tiểu độ dẫn điện nên : 

L3 
= const (10.12) 

00 Ônin 


Phương trình này là phương 
trình thực nghiệm của Walden. Kết 
quả thực nghiệm trình bày trên 
hình 10.1. Từ đồ thị ta thấy nồng 
độ quan sát được cực tiểu giảm 
nếu hằng số điện môi giảm. Không 
quan sát thấy cực tiểu ở các hằng 
số điện môi rất thấp, nhưng trên 
đường cong độ dẫn điện xuất hiện 
điểm uốn do tương tác giữa hai 
lưỡng cực (cặp ion), dẫn tới tạo 








———t, 





Ÿ 

-_48.- -ã8 - 38. 8 /£ thành tứ cực. Do đó, sau điểm cực 
tiểu sự tạo cặp ion bị kìm hãm 

Hình 10.1. Ảnh hưởng của hằng số điện môi đến độ dẫn điện. một phần. 


§11. Số vận tải và các phương pháp xác định 


Lượng điện q; do ion ¡ chuyển qua thể tích dung dịch chất điện li tỈ lệ với nồng 
độ C, on - gam/lít hay mol/ít), điện tích z¡ và linh độ u,. Từ mục §7 và các công 
thức (7.5), (7.6) ta có thể viết tổng quát. 


q¡ = kC¡;z, (11.1) 


trong đó k - hệ số tỉ lệ. Lượng điện chung Q do tất cả các ion có mặt trong dung 
dịch chuyển đi bằng tổng các giá trị q, đối với các loại ion khác nhau : 


Q = k¿z¡u¡ + kC¿;z¿u; +... kỮ;2¡u, (11.2) 
=k } „CAN (11.3a) 
ñ 
Hệ số tỉ lệ đồng nhất đối với mọi ion. Do đó, phần dòng điện do ion ¡ chuyển so 
với dòng chung bằng : 


C;Z¡u; 


qị 
T.—= - 
đrế, hoi 1 (11.3) 


i 
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Phân dòng này được gọi là số vận tải ion trong dung dịch, kí hiệu bằng T, 


Tổng số vận tải của tất cả các ion cớ trong dung dịch bằng đơn vị. Trong trường 
hợp đơn giản nhất, khi trong dung dịch có một chất điện lH thì số vận tải theo 
(11.3) bằng : 


C.z.u C.z u_ 
na và T 
C.z¿u,+C z u_ 


T.= “— 
Bà ~ C.7,u,+C zuửu_ 


Các C,z¿ = C z_ vì tỉ lệ với nồng độ đương lượng. Kết quả, ta được : 





uy - u_ 
KT t„+u. và T_ = "uc (11.4) 
và T,+T =1 


Tốc độ ion trong dung dịch có nồng độ bất kì tỉ lệ với độ dẫn điện (xem công thức 
(7.18), (7.14). Số vận tải có thể biểu diễn : 


Â+ À_ 
T. = TvàT =++ 


trong đó Â, và Â_ là độ dẫn điện của các ion, còn Â là độ dẫn điện đương lượng dung 
dịch. Có ba phương pháp đo số vận tải : 1) Phương pháp Hittorf dựa vào sự biến thiên 
nồng độ ở gần điện cực. 2) Phương pháp ranh giới chuyển động. 3) Phương pháp đo 
số vận tải theo sức điện động của mạch. 

Phương pháp HHittorƑf 


Việc chuyển điện trong dung dịch đo cation và anion đảm nhiệm : các cation chuyển 
dòng điện dương về catôt (cực âm), các anion chuyển điện tích âm về anôt (cực dương). 
Vì tốc độ chuyển động của cation và anion khác nhau nên chúng chuyển những lượng 
điện khác nhau theo sơ đồ : 

Cho dòng điện chạy qua dung dịch chất điện li MA, phần dòng do cation chuyển là 
T, còn phần dòng do anion chuyển là T_. Khi chuyển một farađay điện qua dung dịch 
thì T, faraday chuyển T, đương lượng cation về cực âm và TT. farađây dùng để chuyển 
T_ đương lượng anion về cực dương. Đồng thời, trên mỗi điện cực có một đương lượng 
lon bị phóng điện. Sự chuyển động của các ion và sự phóng điện chúng làm cho nồng 
độ ở các điện cực bị biến đổi. Dựa vào sự biến thiên nồng độ có thể tính được số 
vận tải. 

Giả dụ bình điện phân chứa dung dịch điện lỉ được chia thành ba phần nhờ 2 màng 
bán thẩm : ở khu catôt có chứa catôt, khu anôt có chứa anôt, còn khu giữa nồng độ 
không thay đổi. Ở khu catôt : Cứ 1 đìg cation giải phóng trên catôt thì T, đig cation 
được dòng điện chuyển từ khu anôt sang. T_ đìg anion bị dòng điện, chuyển sang khu 
anốt. Vậy số đlg cation bị mất đi là 1 ~- T, địg = T_. Khu catôt còn mất đi T đìg 
anion chuyển sang khu anôt. Vậy, ở khu catôt mất một lượng chất điện li là T_ đig MA. 

Ở khu anôt : Cứ 1 đig anion A_ bị phóng điện thì cớ T_ đỉg anion do dòng điện 
chuyển từ khu catôt sang. T, đìg MỶ bị dòng điện chuyển sang khu catôt, Vậy, số đÌg 
anion À_ bị mất đi là l1 - T_ = T, ; còn số đlg cation MT bị mất đi là T, địg. Khu 
anôt mất một lượng chất điện li là T, địg MA. Bởi vậy, các ion bị phóng điện bị tách 
hoàn toàn ra khỏi hệ, các điện cực hoàn toàn trơ về phương diện hớa học, ta thấy : 


số đlg chất điện li mất ở khu anôt AO, T. 
số địg chất điện li mất ở khu catôt AC, — T_ 
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Sự giảm chung lượng chất điện li MA trong cả bai khu của bình bằng số đương 
lượng giải phóng trên môi điện cực. Nếu mắc vào mạch một culông kế thì theo định 
luật Farađay trong culông kế cũng giải phóng 1 đương lượng chất điện li như thế, Vậy, 


số đlg chất điện li mất ở khu anôt 


số đìg giải phóng trên mỗi điện cực hay trong culông kế — Tự 


số đÌg chất điện li mất ở khu catôt =T 
số đìg giải phóng trên mỗi điện cực hay trong culông kế  ˆ~ 





Vậy, nếu ta đo được sự giảm nồng độ chất điện li ở anôt và catôt đồng thời xác định 
được lượng chất giải phóng trên catôt bình điện phân hay của culông kế ta có thể tìm 


AC, R- AC, Tế 

s:50à RA . NT G- š =._+ . ¬.=- 

được số vận tải của các ion. Từ biểu thức ^O, T suy ra 1+ 28, 1 T- 

SUY Ta : 
AO 
T_=—-— 
AO, +AC, (11.5) 

AO, 
và T = 


+” AO, +AO, 


Từ những điều kể trên ta thấy nồng độ chỉ thay đổi ở hai khu anôt và catðt còn 
khu giữa nồng độ không đổi. Vì vậy, để tránh sự trộn lẫn nồng độ ở ba khu này lúc 
ngừng điện phân, người ta phải tìm cách ngăn cách ba khu này. Có nhiều kiểu bình 
đo số vận tải trong dung dịch. Phương pháp Hittorf còn chưa chú ý đến sự chuyển 
vận của dung môi 

Trong khi đi chuyển trong dung .dịch, các 
ion còn kéo theo lớp vỏ sonvat hóa làm thay 
đổi nồng độ chất điện li ở những khu gấn 
điện cực. Vì vậy, số vận tải tính theo phương 
pháp này chỉ là số vận tải biểu kiến. Giữa số 
vận tải thực t và số vận tải biểu kiến T liên 
hệ với nhau theo biểu thức : 


: (1.6) 
tạ = T, + Sợ 


trong đó t_, t, — số vận tải thực của anion 
và cation tương ứng ; Š - số đương lượng 
gam chất tan ứng với W mol nước trước khi 
điện phân ; W - số mol nước trước khi điện 
phân ; x - số mol nước thay đổi sau khỉ 
điện phân. 





Hình 11.1. Bình đo số vận tải. 


Phương phóp Hittorƒ xác định số uận tải trong chết diện l¡ nóng chảy 


Có thể dùng sơ đồ Hittorf để nghiên cứu số vận tải của chất điện li nóng chảy. 
Cho chất điện li rắn MA vào một ống chữ U, ở hai nhánh chữ U cớ hai điện cực. Để 
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ngân cách khu anôt và khu catôt người ta dùng một màng xốp (hình 11.2a). Như vậy 
số vận tải anion cố thể tính theo sự tăng thể tích của khu anôt AV : 


96500AV 
+ 8 .V_ (1.7) 
sa 


trong đó Q ~ điện lượng chạy qua chất điện H ; Vụ - thể tích một đương lượng gam 
chất điện li. 

Phương pháp trên hoàn toàn tương tự 
phương pháp Hittorf đo số vận tải trong dung 
dịch chất điện li, chỉ khác ở chố, trong dung 
dịch tính theo biến thiên nổng độ còn trong 
chất điện li nớng chảy số vận tải tính theo 
thể tích. Có nhiều bỉnh điện phân đạc biệt 
để đo số vận tải trong các chất điện li nóng 
chảy. Hình 11.2 trình bày hai loại bình đo số 
vận tải. Trong hình I1.2a việc tiếp xúc điện 
giữa khu anôt và catôt thực hiện qua màng 
xốp, còn dung dịch lại được tiếp xúc qua mao 
quản, phía trong mao quản có một bọt không 
khí. Chỉ cẩn một lực nhỏ là đủ dịch chuyển bọt, chất lỏng dễ chuyển qua mao quản 
nên hoàn toàn tránh được sự chuyển chất lỏng qua màng. Số vận tải được tính theo 
tốc độ dịch chuyển bọt khí. Còn trong bình b (hỉnh 11.2) có thể ngăn đòng thủy 
tỉnh bàng cách đặt hệ nằm ngang. Số vận tải được xác định bằng sự đi chuyển các 
điện cực lỏng ở hai đầu ống. Cũng có thể xác định số vận tải bằng các chất chỉ thị 
phóng xạ. 





‡Hình 11.2. Các kiểu đụng cụ đo số vận tải 
trong muối nóng chảy, 


Đối với chất điện H rắn, Tubant cũng đo 
số vận tải theo phương pháp Hittorf. Thí dụ : 
Đo số vận tải œ - Agl. Ñén ba viên Agl hình 
trụ. Cân ba viên này rồi ép chúng giữa anôt 
bạc và catôt platin. Khối lượng anôt và catôt 
đã biết. Mác culông kế vào mạch để xác định 
điện lượng chuyển qua. Sau khi cho đòng điện 
chạy qua, tháo các viên Agl. Cân lại các viên 
và hai điện cực. Khối lượng anôt bạc giảm, 
khối lượng catôt platin tăng bằng đúng khối Hình 11.3. Xác định số vận tài trong chất điện 
lượng bạc giảm đi ở anôt, còn khối lượng ba lỉ rắn. I, 1l, H1 là các viên Agl. K - culông kế. 
viên Agl không thay đổi. Từ đó suy ra œ - Agl có độ dẫn điện cation : số vận tải 
cation bằng đơn vị, số vận tải anion bằng không. Các cation Ag” tách từ anôt vào œ 
- Agl đi chuyển tới catôt và kết tủa lên đơ. Thí nghiệm tương tự với PbƠI, rán : 
Chất điện lì này có độ dẫn điện anion. 





Xúc định số uộn tải theo ranh giới chuyển động 

Để xác định số vận tải của chất điện li MA (thí dụ KCI), ta chọn hai chất điện li 
chỉ thị M'A và MA' (thí đụ LiCI và KCH;COO), trong đó mỗi chất chỉ thị có một ion 
chung với chất điện lì MA. Chất chỉ thị M'A có ion A chung với MA (LiCl có Cl” là 
ion chung với KCÙ, còn chất chỉ thị MA' có ion M chung với MA (KCH;COO cớ KỶ 


57 


S 
c9. 


là ion chung với KCI). Dung dịch chất điện li MA và hai dung 
dịch chỉ thị MA và M'A đều cớ cùng nồng độ, nhưng cớ tỉ 
trọng khác nhau. 


Giả dụ tỈ trọng Ø4 < MA Š /wà- Lúc đó, ta đổ dung 
dịch MA' có khối lượng riêng lớn nhất xuống đáy sau đó đổ 
thật nhẹ dung dịch MA rồi đến dung dịch M'A sao cho ranh 
giới của ba dung dịch không bị trộn lẫn. Ngâm anôt vào dung 
địch M'A, catôt vào dưng dịch MA. Để ranh giới giữa các 
dung dịch còn được bảo toàn khi cho đòng điện chạy qua, tốc 
độ của ion chỉ thị M' phải nhỏ hơn tốc độ của M và tốc độ 
ion A' nhỏ hơn tốc độ của A. Như vậy, ion M' không vượt 
quá ion M ở ranh giới a, còn ion Á không vượt quá ion À ở 
ranh giới b. Dưới tác dụng của điện trường ranh giới a chuyển 
về vị trí a', còn ranh giới b chuyển về vị trí b. Các khoảng cách 
aa' và bb` phụ thuộc vào tốc độ phương trình (11.4), ta được : 


bb' u_ 


+ 


an +bbP u;+u_ Ni 

8 ` (11.8) 
=. 7... T ì 
aa'+bb`” u,+u_ † 





Số vận tải có thể xác định được bằng cách theo dõi sự 
chuyển động của các ranh giới a và b. 


Hình 11.4. Số đỗ nguyên tắc Thường xác định số vận tải theo một ranh giới chuyển 
ranh giới chuyên động động. Giả dụ trên ranh giới hai dung dịch có nồng độ C đương 

lượng/đơn vị thể tích. Cứ 1 farađay có T, đương lượng cation chạy qua dung dịch. Vậy 

ranh giới này đã chuyển một thể tích là T, / C. Khi cho Q culông qua dung dịch, thể 

tích do ranh giới này tạo thành : 

1T, 


tr#-G (11.9) 


|&@ 


trong đó E = 96500 culông. Nếu điện tích tiết diện ngang của ống là a cm”, quãng 
đường do ranh giới di chuyển trong thời gian mà dòng điện chạy qua bằng 1 em : 
p=1.a (11.9a) 
So sánh (11.9) và (11.9a) ta thấy : 


1aFC 
T. = X:- 1 (11.10) 
Các đại lượng trong công thức này đều đo được, nên số vận tải T, xác định được. 

Ỏ đây, hai cation M và M' phải chuyển động với cùng một tốc độ, có như thế ranh 
giới hai dung dịch mới có nét rõ rệt. Điều kiện để hai cation có cùng một tốc độ : 

đệ cự 

==œ (11.11) 
trong đó T,, C ¬ số vận tải và nồng độ đương lượng của ion M trong dung dịch MA ; 
T”,, C' - số vận tải và nồng độ đương lượng của ion Mì trong dung dịch MA, 
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y 


Thí dụ 1. Đo số vận tải của ion KỶ trong dung dịch 
KCI bàng phương pháp ranh giới chuyển động, dùng 
BaCl; làm dung dịch chỉ thị. Muốn vậy, phải chọn nồng 
độ hai dung dịch này thế nào để nó tuân theo hệ thức 
điều chỉnh Kohlrausch (11.11) : 

Tự+ - Tp¿† 

Cự+ = ¿+ 
đồng thời Tạ 2+ < Tự+. Khi cho dòng điện chạy qua hệ 
(hình 11,5), cation chuyển từ dưới lên vị trí a”b', 

Thí dụ 2. Cho cường độ dòng điện ð,2l mA chạy qua 
ống đựng dung dịch 0,1N KCI trong 67 phút, ranh giới 
chuyển dịch được 4,64 em. Diện tích tiết điện ngang của 
ống là 0,230 cm”. Xác định số vận tài của K* và CI-. 

Bài giải : Ấp dụng công thức (11.10) ta được : 


T 1.a.F.C 0,464. 0,0023. 96500. 0,1 
Hệ 





Q s 0,00521. 67. 60 





Hình 11.5. Xác định số vận tải theo 
một ranh giới chuyển động. 


(phải đổi 4,64 em = 0,464 dm ; 0,23 cm? = 0/0023 dm? vì dmỔ = lit) 
T, = 049; T = 1- 0/49 = 051 


Số vận tải đo theo phương pháp Hittorf và phương 
pháp ranh giới chuyển động là số vận tải hiệu dụng (hay 
biểu kiến, còn gọi là số vận tải Hittorf, vì khi ion chuyển 
động lớp vỏ sonvat cũng chuyển theo, làm nồng độ ở các 
khu gần điện cực thay đổi. Nồng độ ở gần điện cực thay 
đổi còn do các phản ứng điện cực xảy ra ở các điện cực, 
Để đánh giá sự chuyển điện của đụng môi trong quá 
trình chuyển động của ion người ta cho một chất trung 
hòa nào đó (thí dụ đường) vào dung dịch. Các phân tử 
chất trung hòa không tham gia vào lớp sonvat ion nên 
không bị chuyển đi cùng với ion. Như vậy, sự biến thiên 
nồng độ chất trung hòa ở các khu gần điện cực cho phép 
ta tính được lượng dung môi bị ion chuyển đi và tính 
được số vận tải thực. Đây là phương pháp do Warburn 
để nghị. Nhưng thực ra, không có thể chọn được một 
chất trung hòa nào không tham gia vào quá trình chuyển 
dòng điện. Do đó, việc sử dụng các chất trung hòa khác 
nhau dẫn đến các số vận tải Warburn khác nhau. 


Constantinov và các cộng tác viên đã khắc phục được 
thiếu sót đớ. Cấu trúc của bình đo số vận tải thực trình 





Hình 11.6. Cấu trúc bình đo số vận 
tải Lhực : 1. Khu catốt ; 2. Khu 
anốt ; 3. Vỏ giữ nhiệt : 4. Kính hiển 
vi nằm ngang ; 5, Ống đo có cái 


bày trên hình 11.6. Ống đo catôt 5ã nạp đây cát thạch anh, đường kính hạt cát 20 - 
40 micrông. Ở khu catôt 1 đổ đẩy đung dịch nghiên cứu MỊA ¡ ở khu anôt 2 đổ đẩy 
dung địch chỉ thị Mỹy;A. Nồng độ các dung địch này được chọn theo hệ thức điều chỉnh 
Kohlrausch (11.11), đồng thời TH < TM, Ranh giới giữa hai dung dịch được xác lập 


ở phần dưới ống 5. Việc nạp cát thạch anh vào ống ð tạo thành lực cản thủy động 
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dung dịch (đặc biệt ở nồng độ cao) làm cho tốc độ chuyển động v của ranh giới hai 
dung dịch trong ống ð bằng tốc độ chuyển động u¡ của cation Mỹ :Vv = tư Số vận 
tải thực t, của cation được tính theo công thức : 


FSƠC 
tý He T (11.19) 





trong đó v - tốc độ chuyển động của ranh giới giữa hai dung dịch , 8 - diện tích tiết 
diện của ống (tính khi lấp đầy cát) ; € - nồng độ dung dịch nghiên cứu (đlg/) ; I - 
cường độ dòng chạy qua dung dịch. Giữa số vận tải thực và số vận tải biểu kiến liên 
hệ với nhau theo biểu thức : 


C 
t=eT,+aX (11.18) 
C 
p 
trong đó tị - số vận tải thực ; T, - số vận tải biểu kiến ; CÐ - nồng độ dung môi ; 
x - lượng nước bị chuyển. x phụ thuộc vào số vận tải thực t,, t ` và số hiđrat động 
học của cation n, và số hiđrat động học của anion n_ : 
x = tản, —=tn_ 

Số hidrat động học là lượng phân tử dung môi chuyển ion tới điện cực tương ứng 
dưới tác dụng của điện trường. Nếu ta tiến hành đo số vận tải thực trong chất điện 
li cố n, = 0 (hoặc n_ = 0), có thể tìm được số hidrat động học n_ (hoặc n,). Những 
kết quả đo số vận tải theo phương pháp Hittorf và theo ranh giới chuyển động hoàn 
toàn phù hợp với nhau, nhưng phương pháp ranh giới chuyển động cho kết quả nhanh 
hơn. Phương pháp ranh giới chuyển động còn dùng để nghiên cứu hỗn hợp ion ở trạng 
thái keo. Sự nghiên cứu hệ keo bằng phương pháp ranh giới chuyển động được gọi Ìà 
sự điện di. 

Đối với chất điện li yếu không nên giải thích số vận tải như phần dòng điện do 
một dạng ion nào đó chuyển vận. Thí dụ số vận tải của dung địch cađimi iodua ở 
18C trong các nổng độ cao hơn 0,5 đig/l cố giá trị âm, chứng tỏ rằng trong dung 
dịch có các ion CdL, Ca. Các ion này đã chuyển Cd?” tới anôt chứ không phải tới 
catôt. Số vận tải thay đổi khi nồng độ chất điện li thay đổi, phụ thuộc vào nồng độ 
theo biểu thức : 


T; = Tụ; — AVE (1.14) 


trong đó Tị - số vận tài của ion ¡ ở nồng độ € của dung dịch ; Ti - số vận tải ở 
nồng độ vô cùng loãng ; À - hàng số. Phương trỉnh này chỉ đúng khi số vận tải nhỏ 
hơn hoặc bằng 0,ð. Biểu thức mô tả chính xác hơn mối liên hệ giữa nồng độ và số 
vận tải có dạng : 

Tạ #1 l 

T7 Đế BýC (11.15) 


trong đó B - hằng số đối với chất điện li đã cho. 


Nhiệt độ cũng có ảnh hưởng đến số vận tải ion. Đối với các chất điện lí có số vận 
tải lớn hơn 0,5 thì số vận tải tỉ lệ nghịch với nhiệt độ. Nhưng nếu số vận tải nhỏ 
hơn 0,5 hiện tượng xảy ra ngược : số vận tải tỉ lệ thuận với nhiệt độ. Hiện tượng này 
được giải thích bằng hai nguyên nhân : 1) do lực tương tác giữa các ion ; 2) đo hiện 
tượng sonvat hóa ion. Do có sự sonvat hóa kích thước hiệu dụng của các hạt chuyển 
động cố bán kính ion nhỏ sẽ lớn hơn kích thước hiệu dụng của các hạt chuyển động 
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có bán kính ion lớn. VÌ vậy, tốc độ chuyển động của các hạt có bán kính ion nhỏ sẽ 
nhỏ hơn tốc độ chuyển. động của các hạt có bán kính ion lớn. Khi nhiệt độ tăng, lớp 
vỏ sonvat hóa bị mất dần đi nên số vận tải tiến đến giá trị giới hạn. 


Số uận tải của chất điện l rắn 0uà chất điện lL nóng chảy 


Khi do số vận tải trong chất điện li rắn và chất điện li nóng chảy người ta thấy 
độ đẫn điện của chất điện li chỉ do một loại ion quyết định. Thí dụ, chất điện li rán 
NaCl ở 400°C. AgDl rắn ở 200 - 350°0, œ ~ Agl ở 150 - 400°C đều cớ số vận tải 
cation bằng 1, số vận tải anion bằng không, do cation quyết định ; trong khi đó, chất 
điện li rấn, nóng chảy BaOCl, ở 400 - 700°C, PbCl¿ ở 200 - 450°C đều có số vận tải 
anion bằng 1, chỉ do anion quyết định, hoặc do điện tử quyết định như CuCl. Ở 18°C 
CuC] rấn có số vận tải điện tử bằng 1, còn số vận tải cation và anion bằng không. 
Nhiệt độ càng tăng số vận tải điện tử càng giảm và bát đầu xuất hiện số vận tải 
cation cùng với số vận tải điện tử, Đến 366°C, số vận tải điện tử của CuCl giảm xuống 
bằng không, trong khi số vận tải cation tăng từ 0 ở 18°C thành bằng 1 (ở 366°C). Số 
vận tải của chất điện li rắn rất phụ thuộc vào độ sạch của chất điện li và vào điều 
kiện chuẩn bị chất điện li, 

Nguyên nhân dẫn điện ion của chất rấn đã được Frankel giải thích (1926). Do đao 
động nhiệt các ion có thể rời khỏi vị trí ở đỉnh mạng lưới tỉnh thể để vào vị trí ở 
giữa các đỉnh mạng. Các ion này có thể chuyển từ vị trí này sang vị trí khác. Các 
ion bên cạnh sẽ chuyển vào chỗ trống ở đỉnh mạng mà ion kia vừa chuyển đi. Dưới 
tác dụng của điện trường các ion tự do không nằm ở đỉnh mạng lưới sẽ chuyển động 
theo chiều điện trường, do đó trong tỉnh thể có dàng điện. Nhiệt độ càng tăng, số ion 
rời khỏi đỉnh mạng lưới tỉnh thể càng nhiều. Các ion có kíÍch thước nhỏ rời bỏ đỉnh 
mạng lưới dễ hơn các ion có kích thước lớn. Đối với chất điện li, có thể cation (hay 
anion) rời bỏ đỉnh mạng lưới, Nhưng khả năng rời bỏ đỉnh mạng của cation và anion 
khác nhau nên cớ thể xảy ra hiện tượng dẫn điện từng loại ion (hoặc cation hoặc anion). 


§$12. Một vài quy luật phản ứng ion trong dung dịch chất điện li 

1. Các kiểu phản ứng ion 

Tương tác ion - ion và tương tác ion - lưỡng cực có ảnh hưởng mạnh đến các quy 
luật phản ứng của các hạt tích điện trong dung dịch chất điện li. Cơ thể chia các 


phản ứng ion thành ba nhớm lớn : phản ứng đồng thể chuyển proton ; 2) phản ứng 
chuyển các hạt nặng ; 3) phản ứng đồng thể chuyển electron. 


Phản ứng chuyển proton đồng thể xảy ra như sau : 
AH+B =A +BH 


Thí dụ :phản ứng phân li axit : HƠI + HO = HO! +CTƑ 
Phản ứng proton hớa các amin : AH +RNH, =A + RNH; 
Phản ứng ion hớa các hợp chất nitro : CH:NO, +A” œ CHNO; + AH 


Có thể coi phản ứng chuyển proton đồng thể như một trường hợp riêng của phản 
ứng chuyển các hạt nặng. Phản ứng thế, phản ứng phân li đều thuộc loại phản ứng này. 


Phản ứng chuyển electron đồng thể như : : 
MnO¿ + MnO‡~” = MnO?” + MnO; 


Cr?*' + Co? => Crt + Co? 
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Có thể phân phản ứng chuyển electron đồng thể thành hai nhớm : 1) Các phản 
ứng chuyển electron của nhân phức chất, còn các phối trí vẫn không thay đổi. Thí dụ : 


CN CN] [CN CNỊ“" CN CN le CN 
`" ⁄ ÂN có à ⁄ `. ⁄ 
CN~—| Fe" ]—CN + |ƠN `ref CN| = CN-| Fe”Ì-CN + |CN_ FeŸÝ CN 
⁄ ` ⁄I ` 2Ñ 
CN CN CN CN CN⁄ CN CN CNỊ 

e 
hay : 
LÒ œ o O o œˆ o or 
N Z“ ` ⁄ AT ằ< N 
Sản NỞ + Đi đã " ề Mn'? + 4 
oø SN GẠI| bề, ( bề ấ”” O" 








2) Các phản ứng chuyển electron của nhân phức chất nhưng có làm thay đổi thành 
phần các ion phối trí, thí dụ : 2Fe(ID + Sn(D 2Fe) + Sn(IV) 


Các phản ứng này đều thuộc loại phản ứng hóa học nhanh. 








2. Biểu thức Bronsted 


Công trình của Bronsted về xúc tác axit - bazơ đóng một vai trò quan trọng trong 
việc phát triển lí thuyết các phản ứng ion. Theo Bronsted, axit là chất có khả năng 
nhường proton, còn bazơ là chất có khả năng kết hợp proton. Từ đây suy ra rằng, 
trong sự phân li axit A có tạo ra bazơ B: A =H  +B 


A và B được gọi là cặp axit - bazơ liên hợp. 
Thí dụ : Axit = Proton + Bazơ 


H,PO, = H” + HPOƒT 


NH = HỦỮ+NH, 
HO = H' + HO 
HO = H +OH 


Proton là nhân nguyên tử hiđro, luôn có khuynh hướng kết hợp với các phân tử 
dung môi. Vì vậy, trong dung dịch, proton không tồn tại ở trạng thái tự do mà ở trạng 
thái kết hợp với dung môi. Sự phân li axit trong các dung môi khác nhau phụ thuộc 


vào ái lực của dung môi đối với proton và lực của axit. Sự phân li của axit xảy ra 
theo sơ đồ : 


A, + dung môi = HỶ, dung môi + B, 


A;, là axit vÌ nó nhường proton, cũng có thể coi phân tử (H”, dung môi) như axit 
A; vì nó nhường proton cho bazơ Bị. Do đó, tính axit (hoặc bazơ) xuất hiện chỉ khi 
dung môi có tính bazơ (hoặc axit). VÌ thế, người ta phân thành 4 loại dung môi : 1} 
các dung môi không proton nên không có khả năng nhường hoặc thu nhận proton 
(đimetylformamit, đimetylsunfoxit, axetonitril, hexametylphotphotriamit) ; 2) các dung 
môi ưa proton là các chất nhận proton (nước, rượu, amin, amoniac lỏng) ; 3) các dung 
môi chứa proton là các chất cho proton (nước, rượu, axit axetic khan, axit focmie, axit 
sunfurie, axit clohidric, axit flohidric) ; 4) các dung môi lưỡng tính có chức năng axit 
lẫn bazơ (nước, etanol..). Theo Lewis, những chất như §O¿, CO;, SnCl; có thể coi như 
các axit mặc dù chúng không có hiđro. Theo Lewis, axit là một phân tử (hay một gốc, 
một ion) có thể kết hợp với một cặp electron của một nguyên tử nào đó khác để làm 
đầy vỏ electron bền vững của mình cho đến tám. Bazơ là chất có thể nhường electron 
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này cho axit. Nói khác đi, axit là chất "nhận" eleetron, còn bazơ là chất "cho" electron. 
Chất HA trong dung môi ưa proton HL cho phản ứng : 
HA + HL =A- + Hạ 


trong đó A” - bazo liên hợp với axit HA ; H„L” là ion liôni, 
tử dung môi sonvat hớa. lon H,L† 
phân ứng bằng : 


tức là proton bị phân 
là axit liên hợp với bazơ HL. Hàng số cân bằng 


AT ‹ 8ẠT 
K, Đc 2 
®HA - ÄHL 
Bazơ A_ tham gia vào quá trình proton hớa với dung môi chứa proton : 
A" + HL = HA +L 
Hằng số proton hớa của bazơ bằng : 
.„ Bị” 
KG ao D. 
BẠT— . Bạn, 
Trong dung môi lưỡng tính có cân bằng : 
HL + HL = H„L” + L 
được đặc trưng bằng hằng số tự proton phân : 


8q LỶ ‹ 8L” 


R= 8HL - Am s 
Nhân K, và R, vẽ với vế ta được : 
: AHL” - BA 8HA -3L—  ®nL* ‹ 8Ụ 
TẠN 8HA 'B8HL ` 2A" :8mỊ pm - BmỊ, li 
8o sánh (A) với (B) ta thấy : 
K,= K,. Ký 


Thuyết Bronsted dùng để giải thích phản ứng xúc tác axit-bazơ. Chất phản ứng 
được coi như là một axit - yếu (hoặc bazơ yếu) tác dụng với chất xúc tác bazơ (hoặc 
axÍt) để tạo thành sản phẩm trung gian. Sau đó, sản phẩm trung gian phân hủy thành 
sản phẩm cuối cùng và bazơ (hoặc axit) xúc tác ban đầu. Theo Bronsted, giữa hằng 


số ion hớa của axit (hoặc bazơ) K„ Ky và hằng số tốc độ do chúng xúc tác k„, kụ cơ 
mối liên ‹hộ sau : 


k, = const. Kế (12.1) 
trong đó 0 < œ < 1. Tương tự, với xúc tác bazơ : § 
k, = const,. KẾ (12.2) 
trong đó 0 < 8 < T1. 
Biết rằng : -AG = RTInE,, còn k, liên hệ với năng lượng hoạt động hóa AG* 
AG* 
RT ) 





k, = const. exp ( _ 


Thay giá trị K,, k, vào (11.1) ta có : 


k¿ = const. exp (-X) = const,. exp (-S% 


RT ) 
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Suy ra : AG*® = zAG (12.3) 
Tương tự, đối với biểu thức năng lượng nhiệt hoạt hớa : 
AH'" = zAH q12.4) 


trong đó AH - biến thiền entanpi trong phản ứng tương ứng (hiệu ứng nhiệt). Các 
biểu thức (12.1 - 12.4) được gọi là các biểu thức Bronsted., 

Khi nghiên cứu các phản ứng hóa học được các axit yếu xúc tác, Arrhenius đã thấy 
hiện tượng tăng hiệu ứng xúc tác khi thêm các muối có anion khác với anion gốc axit 
vào dung dịch. Hiện tượng này gọi là hiệu ứng muối sơ cấp. Nếu thêm các muối của 
axit yếu vào dung dịch, tốc độ quá trỉnh xúc tác giảm đi do độ phân li giảm và nồng 
độ ion hiđro giảm. Hiệu ứng này được gọi là hiệu ứng muối thứ cấp. Để giải thích 
hiệu ứng muối thứ cấp ta phải giả thiết rằng các ion hidro, các anion axit (bazơ), các 
phân tử axit (hoặc bazơ) chưa phân li và phân tử nước đều có hoạt độ xúc tác. Hiệu 
ứng muối sơ cấp được Bronsted và Bjerrum giải thích, dựa vào thuyết Debye-Huckel. 
Theo hai ông, hằng số tốc độ phản ứng giữa hai ion phụ thuộc vào lực ion : 

logK = const, + const,. zA.. z„ VĨ (12.5) 


trong đó 2A và sp là điện tích các ion chất phản ứng. Hàng số tốc độ giữa ion và 
phân tử lại tỉ lệ thuận với lực ion của dung dịch. 


3. Cơ chế phản ứng ion 


Phản ứng ion luôn xảy ra kèm theo quá trình chuyển điện tích từ hạt này sang 
hạt kia (chuyển electron, proton v.v...). Quá trình chuyển điện tích trong dung môi 
phân cực thường làm thay đổi sự định hướng các lưỡng cực dung môi ở lớp vỏ sonvat 
của hạt phản ứng, nghĩa là luôn kèm theo hiện tượng tổ chức lại dung môi. Để đơn 
giản, ta so sánh phản ứng chuyển electron từ hạt À sang hạt B trong pha khí và 
trong dung môi phân cực. Khi chuyển electron từ hạt có mức năng lượng £. sang hạt 
có mức nãng lượng £p, năng lượng electron cũng bị biến thiên một đại lượng EA — Êg. 

Nếu z£, càng gần £p, khả năng chuyển 
electron càng dễ. Vì vậy, theo nguyên li 
trank-Condon, việc chuyển electron từ hạt 
này sang hạt kia trong pha khí chỉ có thể 
xảy ra giữa các hạt có các mức năng lượng 
electron gần nhau. 


Việc chuyển electron từ hạt này sang hạt 
kia trong dung môi phân cực phụ thuộc vào 
nhiều yếu tố : tương tác của electron với hạt 
nhân ion, tương tác của electron với lưỡng 
cực môi trường v.v..., mà lưỡng cực môi trường 
lại tham gia vào chuyển động nhiệt làm cho 
năng lượng tương tác của electron với môi 
trường bị thay đổi Áp dụng nguyên lí 
Frank-Condon vào trường hợp này, ở một cấu 
hình nhất định của các lưỡng cực dung môi, 
các mức năng lượng electron trong các ion À 
và B gần bằng nhau. Lúc đó, việc chuyển 


'Hình 121. Các số hạng electron của trạng thái đu  electron từ ion này sang ion khác mới có thể 
(1) và cuấi (2) của phản ứng điện hóa. 
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xảy ra. Ta biết rằng, mỗi electron trong íon có mức năng lượng electron nhất 
định. Nếu ta biểu điễn mức electron theo khoảng cách (hình 12.1) thì mỗi electron 
trong mỗi ion cho ta một đường cong thế năng được gọi là số hạng electron. 
Theo nguyên lí Frank - Condon, việc chuyển eleetron từ ion này sang ion khác 
chỉ có khả năng xây ra ở giao điểm A của hai số hạng electron. Năng lượng hoạt 
hóa BE. được xác định bằng hiệu năng lượng các trạng thái đầu và cuối Al,= 
l; - 1, và được xác định bằng năng lượng tương tác của dung môi (thường gọi 
là năng lượng tổ chức lại đung môi) BE, Ta kí hiệu Ar = Tr TT, 

ẨTA = TẠ ~rị; a = 1/2 hy. Từ hình 12.1 ta được : 

BÀ. = a(Ar,)2 hay a = E/(Ar)2 

BẠ = a(Ar — Ara)2 + AI, 

Thay a từ biểu thức đầu vào hai biểu thức sau, ta được : 


, 





lời 
§ 2 2 
——~. (Ar = , (Án — Ar +ATI 
(An (ArA) (An? ( A) Ạ 
2 
Ara Ar AT. h 
hay °.. [xe] =h | RE là 
An ' 
Đặt TA =* ta được : Ð, .-x = By (1¬ x)“ + AI, 
SUY Fa : 
_ B + AI, 
SA OP, 
Do đó : 
Œ, + AL} 
BA = REx?= — —— (12.6) 
A sX 4E, 


Đại lượng 1, được xác định bởi bản chất dung môi, bán kính hạt phản ứng và điện 

tích của nó. Nếu E; >> AI, biểu thức (12.6) cớ thể viết thành ; 
BẠ ~ 1⁄4 E, + L/2AL, 

Biểu thức này tương đương với biểu thức Bronsted và đúng với trường hợp chuyển 
proton. Thông thường trong thời gian chuyển eleetron, chất oxi hóa và chất khử liên 
hệ với nhau qua một cầu của một hay nhiều phối tử, Việc chuyển electron từ ion tiày 
sang ion khác tiến hành qua cầu này. 


BÀI TẬP 


1. Người ta nhúng các điện cực platin dạng đĩa có đường kính 1,34 em vào bình đo 
độ dẫn điện. Khoảng cách giữa hai điện cực là 1,72 cm. Bình đổ đầy dung dịch 
NaNO; 0,05N. Thế hiệu giữa hai đầu điện cực là 0,ðV, đòng xoay chiều qua bình 
đo là 1,85 mA. Tìm x và A của dung dịch. 

ï Đáp số : x = 4,5193.102 @ 1l em"! 
4 = 90,224 @ Ì em !, giợ 1 


1 


65 
5-HL - TỊV 


2. 


4. Ở 26°C độ dẫn điện đương lượng 4„ của natri monoclo-axetat là 89,8 cm”, địg !.@Ì.. 
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Một bình đo độ dẫn được chuẩn theo dung dịch KƠI 0,02 N (x = 0,002768 9 tem Ð, 
điện trở của bình đo được ở 2ð°C là 457,3 Q. Sau đó, nạp dung dịch CaOl, chứa 
0,B55g CaOl, trong một lít vào bình, Điện trở đo được là 1050 Q@. Tính : 

a) Dung tích của bình ; 


b) Dộ dẫn điện riêng của dung dịch CaO; ; ©) Độ -Hấu điện đương lượng của dung 
dịch CaOl, ở nồng độ này. 


Đáp số ra) 1,266 cm”, 
b) 1,20610? @ ! em Ù 


©) 120,6 cm?. địgL. @ 


. Ổ 25°C độ dẫn điện đương lượng của axit propionic ở độ pha loãng vô cùng là 385,6 


2, đlg!, @ Ì còn hằng số ion hớa của axit đó là 1,34.10, Tính độ dẫn điện 
đương lượng của dung dịch axit proprionic 0,06M ở cùng nhiệt độ. 


Đáp số : 6,82 cm?.. địg !, Q@ 1, 
Tính 4„ của nó ở -25°C. 


Đáp số : 389,4 cm”. địg!L, @ 1 


.Í 
eo 


Chương HI 


CÁC QUÁ TRÌNH ĐIỆN CỰC CÂN BẰNG 


Việc ứng dụng các quy luật nhiệt động học vào các hệ điện hóa cho phép ta xác 
định được mối tương quan định lượng giữa điện năng của các hệ điện hóa và hóa năng 
của phản ứng hơa học tạo thành dòng điện trong hệ đó. Nhưng nhiệt động học không 
cho biết cơ chế biến hóa năng thành điện năng, bản chất thực của thế xuất hiện trên 
. tanh giới tiếp xúc giữa hai pha, bản chất sức điện động của pin điện v.v. Để hiểu thật 
sâu sấc những vấn đề trên phải ứng dụng cả nhiệt động học lẫn động học phân tử 
cho hệ điện hơa. 


§13. Bản chất của thế điện hóa 
1. Vấn đề Volta và vấn đề bước nhảy thế tuyệt đối 


kịch sử điện hóa học bắt nguồn từ thí nghiệm nổi tiếng của Ganvani và Volta. 
Ganvani nhận thấy bấp thịt ếch co lại nếu cho hai kim loại khác nhau tiếp xúc với 
nhau rồi cấm lên mình con ếch. Năm 1800, Volta lặp lại thí nghiệm của Ganvani : 
Lắp một cột gồm hai dãy đỉa kim loại khác nhau : một dãy đĩa đồng và một dãy đĩa 
kẽm. Ở giữa các đĩa này là vật liệu tẩm nước muối. Các đĩa đồng nối với nhau, các 
đĩa kẽm nối với nhau. Các đĩa đồng đặt xen kẽ với các đĩa kẽm. Nối các đỉa đồng và 
kẽm qua một dụng cụ đo điện. Ông thấy có dòng điện chạy qua dụng cụ đo điện. Ông 
gọi cột này là nguyên tố Ganvani, hiện nay gọi nó là cột Volta. Volta cho rằng nguyên 
nhân xuất hiện dòng điện trong nguyên tố Ganvani là do sự tiếp xúc giữa hai kim 
loại khác nhau về bản chất hớa học gây ra. Vì vậy, ở chỗ tiếp xúc này không xảy ra 
một biến đổi nào, ông cho rằng cột Volta là một động cơ vinh cửu. Nernst lại cho 
rằng dòng điện xuất hiện trong cột Volta là do các phản ứng hóa học, nghĩa là có lên 
quan đến các bước nhảy thế tuyệt đối. Như vậy, trong điện hóa học xuất hiện hai vấn 
đề : vấn đề Volta và vấn đề bước nhảy thế tuyệt đối. Vấn đề Volta giải thích sự xuất 
hiện dòng điện trong nguyên tố Ganvani là do sự tiếp xúc của hai kim loại có bản 
chất khác nhau hoặc sự tiếp xúc của kim loại với dung dịch chất điện li, còn vấn đề 
bước nhảy thế tuyệt đối lại cho khả năng xác định hiệu thế giữa hai pha. 


2. Các bước nhảy thế 


Để giải thích bản chất hai vấn đề này ta cần nghiên cứu nguyên tố galvani đơn 
giản nhất mà Daniel đã làm ra từ nguyên tố đồng - kẽm (còn gọi là nguyên tố Daniel 
hay pín Daniel). Ngâm 2 kim loại Cu và Zn vào dung dịch muối sunfat của chúng 
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(CuSO, và ZnŠO,) có nồng độ giống nhau ; giữa hai dung dịch này có màng ngăn 
cách. Có thể chia nguyên tố này làm hai phần : đồng ngâm vào dung dịch đồng sunfát 
và kẽm ngâm vào dung dịch kẽm sunfát. Mỗi phần đó là một bán nguyên tố ganvani. 
Kim loại (hay nới rộng hơn chất dẫn điện electron) nằm tiếp xúc với dung dịch chất 
điện lú được gọi là điện cực. Một bán nguyên tố ganvani gồm có một điện cực nằm 
tiếp xúc với dung dịch chất điện li của nó. Hai bán nguyên tố khác nhau tiếp xúc với 
nhau hợp thành một nguyên tố ganvani (hay còn gọi là pin). Từ khái niệm này ta 
thấy một pin bao giờ cũng cơ hai điện cực ngâm vào hai dung dịch chất điện li. Kim 
loại ngâm vào dung dịch của nó tương tác với nhau, xảy ra quá trình chuyển kim loại 
vào dung dịch hoặc ngược lại, chuyển ion kim loại từ dung dịch vào kim loại. Nếu 
năng lượng liên kết ion trong mạng lưới tỉnh thể lớn hơn năng lượng hiđrat hóa ion 
này trong dung dịch thì sau khi ngâm 
kim loại vào dung dịch, caton kim loại 
chuyển từ dung dịch vào mạng lưới tỉnh 
thể làm kim loại tích điện đương, còn 
dung dịch tích điện âm. Sự xuất hiện 
lớp điện tích âm làm quá trình chuyển 
cation vào mạng lưới tỉnh thể ngày càng 
khó hơn. Đến lúc nào đó hệ đạt được 
một cân bằng động : các điện tích dương 
trên kim loại, điện tích âm trong dung 
dịch được phân bố ở gần bề mặt điện 
cực tạo thành lớp điện kếp trên ranh 
giới kim loại - dung dịch (hình 18.1.a). 

Ngược lại, nếu năng lượng liên kết ion trong mạng lưới tỉnh thể nhỏ hơn năng 
lượng hiđrat hốa ion trong dụng dịch thì kim loại tích điện âm, còn điện tích đương 
của dung dịch lại phân bố ở gần bề mặt điện cực. Trong trường hợp này, lớp điện kép 
tạo thành từ những electron trên bề mặt kim loại và các cation trong dung dịch (hỉnh 
13.1b). Điện tích được chuyển từ pha này sang pha khác đều đi qua lớp điện kép nên 
trên đoạn đường rất ngắn này điện tích chịu ảnh hưởng rất mạnh của điện trường. 
Vì khoảng cách giữa các mặt lớp điện kép không lớn hơn bán kính ion nên dù bước 
nhảy thế trên ranh giới phân chỉa pha nhỏ (chừng 1 von), cường độ điện trường đạt 
đến vài chục triệu von/cm. Liên hệ cụ thể vào trường hợp pin Daniel, ta thấy kẽm dễ 
tan vào dung dịch hơn đồng. Zn để electron trên bề mặt kim loại còn cation Zn?' đi 
vào dung dịch : Zn -> Zn?” + 2e, Quá trình này gọi là quá trình oxi hóa. Điện cực 
Zn lúc này mang điện tích âm (do dư electron) và ở sát bề mặt có lớp cation Zn””. 
Ta có một lớp điện kép : bể mặt điện cực là mặt âm, lớp Zn?' ở sát bể mặt điện cực 
là mật đương. Điện cực lúc này xuất hiện một bước nhảy thế (gọi là thế điện cực). 
Bước nhảy thế xuất hiện là do xuất hiện lớp điện kép trên ranh giới phân chia hai 
pha rắn - lỏng. Trên điện cực đồng có quá trình ngược lại : ion Cu?” đi đến điện cực 
Cu nhận electron của điện cực làm điện cực tích điện dương. Điện tích dương của bề 
mặt hút các anion tạo thành một lớp điện kép. Trên điện cực đồng xuất hiện một bước 
nhảy thế tương ứng. Từ đó ta cớ thể kết luận : nguyên nhân xuất hiện' bước nhảy 
thế trên ranh giới phân chia hai pha là do xuất hiện lớp điện kép trên ranh giới đớ. 
Các bước nhảy thế có thể xuất hiện trên ranh giới phân chỉa hai pha bất kì, mặc dù 
cơ chế tạo thành lớp điện kép trong mỗi trường hợp không giống nhau, cơ chế đó phụ 


Kựn lbấ/ 
° 00@@@®@œ 
ưng d/£⁄ 
im (oa/ 
* @o@@@® 
ưng đe/ 


;#ltnh 13.1. Lớp điện kép 
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thuộc vào bản chất của các pha tiếp xúc. Trong một hệ điện hóa có thể cớ các ranh 
giới tiếp xúc sau : . 

1) Hai kim loại khác nhau về bản chất hớa học tiếp xúc nhau (thí dụ Cụ tiếp xúc 
với Zn) ở mạch ngoài. LÍ luận như trên, trên ranh giới tiếp xúc giữa hai kim loại này 


cũng có một lớp điện kép và do đơ, cũng xuất hiện một bước nhảy. Bước nhảy thế 
này được gọi là thế tiếp xúc loại một, 


2) Kim loại tiếp xúc với dung dịch ở trên đã nghiên cứu. Bước nhảy thế này là thế 
điện cực. 

3) Dung dịch tiếp xúc với dung dịch. Thí dụ dung dịch CuSO, tiếp xúc với dung 
dịch ZnSO,. Bước nhảy thế xuất hiện giữa hai dung dịch được gọi là thế khuếch tán, 

4) Dung dịch tiếp xúc với khí. Bước nhảy thế trên ranh giới phân chia dung dịch - 
khí được gọi là thế tiếp xúc loại ba, 

ð) Kim loại tiếp xúc với khí. Ta cơ thế tiếp xúc loại hai. 


6) Nếu hai dung dịch được ngăn cách nhau bằng một màng bán thẩm, ta có thế 
màng hay thế Donnan. 


3. Ba nguyên nhân xuất hiện bước nhảy thế trên ranh giới phân chia 
hai pha 


1) Nguyên nhân quan trọng nhất là sự trao đổi các hạt điện tích giữa hai pha dẫn 
đến tạo thành lớp điện kép. 

2) Sự hấp phụ chọn lọc ion trên ranh giới phân chia hai pha cũng làm xuất hiện 
lớp điện kép. Trong trường hợp này, một trong hai pha hấp phụ ion lên bề mặt. Thế 
xuất hiện trên ranh giới phân chia dung địch - khí là do nguyên nhân này, 

ở) Sự hấp phụ định hướng các phân tử phân cực ở ranh giới phân chia hai pha là 
nguyên nhân thứ ba làm xuất hiện lớp điện kép (hình 13.2b). 

Sự xuất hiện bước nhảy : 
thế trên ranh giới phân chia. 











hai pha là do ba nguyên nhân Cơn kiểng C/) (đồng 
trên xuất hiện đồng thời. Do CC -C=E: = 4@œ2 

đó, theo Lange, thế ganvani =@- -®@=:@=Ø:= ~=¬ ¬==>=: 
giữa hai pha phải là tổng == 2ừng 4£4¿— ` Dung đ¿ E 
của ba thế ; thế trao đổi các z4) 6) 

hạt tích điện, thế hấp phụ 


đặc biệt và thế hấp phụ định 

hướng. Nếu trong dụng dịch Hình 13.2. Sở đô xuất hiện bước nhảy thế trên ranh giới phân chia chân 
không có ion và sự trao đổi không - dung dịch do hấp phụ chọn lọc (a) và do hấp phụ định hướng (b). : 
ion thì thế ganvani do hai nguyên nhân sau quyết định. Nếu không có cả sự hấp phụ 
đặc biệt, thế ganvani do hấp phụ định hướng quyết định. Chỉ khi nào vắng mặt cả ba 
hiệu ứng ấy thì bước nhảy thế mới bằng không. 


4. Thế điện hóa 


Hiệu thế giữa hai điểm được xác định bằng công điện cẩn dùng để chuyển một điện 
tích êơ bản từ điểm này sang điểm khác. Nếu cả hai điểm cùng nằm trong một pha 
thì công chuyển điện tích chỉ là công điện. Thế giữa hai điểm này cớ thể xác định 
được hoặc tính được. Nếu các điểm nằm trong hai pha khác nhau, việc chuyển điện 
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tích cơ bản từ điểm này sang điểm khác không những chỉ liên quan đến công điện 
mà còn liên quan đến công hóa học, Hóa thế của các hạt này trong những pha khác 
nhau là không đồng nhất. Theo nhiệt động hóa học, hóa thế của một hạt ¡ không tích 
điện bằng : 
G 
Hị (ấn Ìp.r,n H, 


trong đó G - thế đẳng nhiệt đẳng áp ; p - áp suất ; T - nhiệt độ ; mị — số mol của 
tất cả các cấu tử khác của hệ. Nếu cấu tử ¡ là một hạt tích điện, trạng thái của hệ 
phụ thuộc vào thành phần hệ, áp suất, nhiệt độ và đại lượng điện trường. Do đó, để 
mô tả đẩy đủ tính chất của các hạt tích điện ở trong hệ, thay năng lượng tự do G, 
người ta đưa vào năng lượng tự do điện hớa G, vi phân toàn phần của nó bằng : 


dŒ = -§SđT + VdP + Ydn, + F S zpdn, (18.2) 


trong đó 5 — entropi ; V ¬ thể tích hệ ; ø - điện thế của khu vực có hạt ¡ tích điện. 
Tương tự (13.1), thế điện hớa của các hạt tích điện ¡ được xác định bàng đạo hàm 
của G theo số mol cấu tử đã cho : 

= öG 

Hị= Văn, ) q8.3) 


P,T,n z 


Từ phương trình (13.2), (13.3) suy ra : 
tị = mị + z®e ., (18.4) 


Khi nghiên cứu các hiện tượng trên ranh giới phân chia pha, cần chỉ rõ các đại 
lượng /¡, ¿¡ và thuộc vào pha nào. Vì vậy, chỉ số phía trên kí hiệu các pha, thí dụ, 
đối với pha ơø ta viết : 


TƯ “r + ziFe“ (18.5) 
Bây giờ ta cần làm rõ ý nghĩa vật lí của các đại lượng Hệ , HỆ Và @', 


Giả dụ rằng, pha dẫn điện œ (kim loại hay đung 

dịch chất điện li) có dạng hình cầu, toàn bộ điện 

b D>ñ đà tích chỉ tập trung ở lớp bề mặt của hình cầu. Lớp 

«œ z 2212 này rất mỏng. Hạt tích điện ¡ nằm trong chân 
không cách pha ø rất xa (hình 13.3a). 


¿ % [3 Việc chuyển hạt tích điện này từ œ vào bên 
=5 trong pha œ tiêu tốn một công. Nhân công nây với 

r vi số Avogadro N ta được thế điện hóa rễ, Bởi vậy, 

= ° thế điên hóa của hạt ¡ trong pha œ bằng công 
chuyển một mol cấu tử ¡ từ vô cực trong chân 

không vào bên trong pha œ. Để phân tách công 

này thành hai phần : công điện và công hơớa học, 

Hình 13.3. Phân tích thế điện hóa của hạti ta tưởng tượng có thể tách lớp mỏng bề mặt mang 
trọng DA A bhpHetrlauai hộn.học vã điện tích ra khỏi pha ø. Sau khi tách, được hai 
phần : vỏ hình cầu tích điện và nhân hình cầu 

không mang điện tích (hình 13.3b và c). Lớp vỏ hình cầu mang điện tÍích bề mặt Lời 
Đối với dung dịch, thế bề mặt x" được xác định bằng sự định hướng các lưỡng cực 


70 


dung môi nằm trong dung dịch ở ranh giới phân chia hai pha kim loại - dung dịch, 
còn trên ranh giới phân chia kim loại - chân không x” xuất hiện là do khí electron 
chuyển từng phần từ kim loại vào chân không nằm sát ngay trên bề mặt kim loại. 
Lớp khí electron cùng với ion dương của mạng lưới tỉnh thể tạo thành một lớp điện 
kép. Nếu chuyển hạt ¡ có điện tích zje vào lớp vỏ mang điện tích phải tiêu tốn công 
z/ep. Nhân công này với số Avogadro N ta được công điện của thế điện hớa —z,Fp“” 


(hình 13.3b). Đại lượng g” được gọi là nội thế của pha ø. Theo Lange, nội thế là thế 
của pha tích điện. Để chuyển một điện tích e từ vô cực vào bên trong pha tích điện 
cẩn tiêu tốn một công eø. Nếu chuyển hạt tích điện từ vô cực tới bề mặt kim loại 
nằm trong chân không phải dùng một công. Công này bằng ngoại thế ý^ của pha a. 
Ngoại thế ý” xuất hiện do điện tích tỉnh điện tự do của pha œ. Ngoại thế là hiệu thế 
giữa một điểm nằm sát bề mặt kim loại (nhưng ở điểm này các lực bề mặt còn chưa 


xuất hiện) và một điểm ở vô cực. Giữa nội thế, ngoại thế, thế bề mặt có mối liên 
hệ sau : n ị 


gÃ=w“ tự D 13.6) 

Nếu điện tích fỉnh điện tự do của pha z bằng không : : 

ụ= = 0và ẹ“ = x 

Bây giờ ta nghiên cứu công chuyển một hạt tÍích điện ¡ từ chân không vào bên 
trorg hình cầu không tích điện còn lại (hình 13.3e). Nhân với 'N, công chuyển này 
bằng hóa thế ¿ƒ của hạt tích điện trong pha ø. Nếu pha ø là dung dịch võ cùng loãng, 
hạt ¡ là ion thì đại lượng “Ƒ được xác định bằng năng lượng tương tác ion - lưỡng 
cực và bằng năng lượng sonvat hóa. Năng lượng tương tác hóa học giữa hạt tÍch điện 
và pha do các lực tính điện quyết định. Công chuyển các hạt thực (ion, eleetron v.v.) 
có thể xác định được. Do đớ, trong bất cứ thí nghiệm nào ta cũng có thể đo được thế 
điện hóa hoặc hiệu thế điện hớa giữa hai pha z và ổ : 


dỆ — HỆ = MỆ — HỆ + (p — g5/zƑ (18.7) 

Từ biểu thức (13.7) suy ra rằng, chỉ có thể đo được hiệu thế giữa các điểm nằm 
trong các pha có thành phần hóa học đồng nhất. Thực vậy, lúc đó : 

MỆ = Mỹ và g” — ø” = (Ệ — dị”) : sẾ 

Chẳng hạn cổ thể đo được hiệu thế giữa 2 mẩu kim loại giống nhau hoặc giữa các 
điểm khác nhau trong chân không. Nếu các điểm này phân bố.trong các pha có thành 
phần hớa học khác nhau, thì hiệu thế hai điểm này không đo được. Vậy thế điện hơa, 
thế bề mặt và sức điện động của pin ganvani là những đại lượng đo được, còn nội, 
thế, hóa thế và bước nhảy thế tuyệt đối là những đại lượng không đo được. 


Từ những điều trình bày ở trên ta cớ thể nơi : thế điện hóa là năng lượng tổng 
cộng của quá trình chuyển hạt tích điện ¡ từ vô cực vào trong pha ơ. Hơa thế là năng 
lượng tương tác của hạt ¡ trong pha œ với các hạt tạo thành pha này. Thế bề mặt là 
mức độ biến đổi năng lượng của hạt tích điện khi chuyển qua lớp kép lưỡng cực trên 
bề mặt pha ø. Ngoại thế là mức độ biến đổi năng lượng của hạt tích điện ¡ do tương 
tác của hạt với các điện tích tự do của pha œ. Nội thế là tổng số biến đổi năng lượng 
do chuyển hạt tích điện qua lớp kép lưỡng cực trên bề mặt pha œ và do tương tác 
của hạt này với các điện tích tự do của pha œ. Bước nhảy thế giữa hai điểm a, b 
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trong hình 13.4 là thế bề mặt giữa kim loại M; và pha khí V, có thể kí hiệu qua 
VẤM, và MẶY: Tất nhiên, VĂM, = TMấv 





Hình 13.4. Hệ điện hóa có chỉ vị trí xuất hiện các bước nhảy thế M¿, M;— các kim loại điện cực ; 
L¡ị; Lạ = các dung dịch ; V ¬ pha khí. 


Bước nhảy thế giữa các điểm c và d phân bố trên ranh giới hai pha kim loại M, 
và M, là hiệu của các nội thế tương ứng. Các điểm e, f và n, p là nơi xuất hiện 
các hiệu thế : kim loại - dung dịch. Hiệu các nội thế được gọi là thế ganvani, 
nhưng hiệu các nội thế giữa kim loại và dung dịch thường được gọi là thế Nernst 
(còn gọi là thế điện cực). Hiệu các ngoại thế của hai pha ø và @ được gọi là thế 
Volta, kí hiệu là ý ổ. Chẳng hạn, hiệu thế giữa các điểm B và C là thế Volta giữa 
kim loại M; với dung dịch L¡, hiệu thế giữa các điểm C và D là thế Volta giữa 
dung dịch L¡ và dung dịch L¿. Thế Volta còn được gọi là hiệu thế tiếp xúc ngoài, 
Hiệu thế giữa hai điểm e và f là thế điện cực của kim loại M,. Hiệu thế giữa các 
điểm /, m là thế ganvani của dung dịch L¡ và Lạ. Nếu Lị¡ và L„ là hai dung môi 
không trộn lẫn thì thế ganvani ở đây được gọi là thế ganvani giữa hai chất lỏng 
hay thế chất lỏng - pha. Nếu L¡ chỉ khác L„ về bản chất điện li hoặc chúng chỉ 
khác nhau về nồng độ chất điện li còn bản chất hai dung môi giống nhau hoàn 
toàn (thí dụ cả hai bên dung dịch lạ, Ly đều có dung môi là nước), thế ganvani 
này được gọi là thế khuếch tán. 


§14. Hiệu thế tiếp xúc và nguyên nhân xuất hiện sức điện động của 
pin Ganvani : 


1. Hiệu thế tiếp xúc giữa hai kim loại 


Khi cho hai kim loại Mị và Mj; tiếp xúc nhau trong chân không ta quan sát được 
ba mặt ranh giới phân chia hai ranh giới phân chia kim loại - chân không và một 
ranh giới kim loại - kim loại. Trên hình 14.1 mô tả hai loại kim loại Mị và Mụy tiếp 


xúc nhau trong chân không. A và B là những ranh giới phân chia kim loại ¬ chân 
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không. C là ranh giới phân chía kim loại - 
kim loại. Tương ứng với ba ranh giới này có 
ba bước nhảy thế : hai bước nhảy thế kim 
loại - chân không và một bước nhảy thế kim 
loại - kim loại. 
Giả dụ rằng, chuyển electron trong sơ đồ 
hình 14.1 theo chiều kim đồng hồ. Công cần 
dùng để chuyển electron trong trường hợp Ị 
này bằng : 


#4 † ¿V4 Ð ấ; tạp = 0 
hay ; 





df\ị = 2Ý: — 3a — #s = #2 ÐVš tựa (14.1) 


Từ (14.1) suy ra, thế ganvani giữa hai pha 
bằng thế Volta cộng với hai thế bề mặt. Theo 
phương trình (13.7), hiệu thế điện hớa của cấu tử ¡ giữa hai kim loại ở điểm 1 và 
6 bằng : ` 


Hình 14.1. Sở đồ mô tả hai kim loại tiếp xúc nhau. 


HT _ gh = „ - + zt@œ! — @ = Dh —„" + 2F yới (14.2) 
trong đó (ø! — pH = đ?ị 
Đật ¿ø,; từ (4.1L) vào (14.2) ta được : 
MT TT = gÌ — + ZFyW;y + mPyU; + zFy, d4.2a) 


Trong điều kiện cân bằng, thế điện hớa của cấu tử ¡ trong hai kìm loại bằng nhau : 


Kí —MỊT = HỆ = HỆ + mp, = 0 
| H —H 14 
SUy Ta : sPi = "FT : (14.38) 


Nếu cả hai pha đều là kim loại, cấu tử tham gia vào quá trình trao đổi giữa hai 
pha này là electron nên phương trình (14.3) có thể viết như sau : 
li l 
MS —M 
dị“ “¬E—C (14 
nghĩa là thế ganvani ở chỗ tiếp xúc hai kim loại được xác định bằng hiệu hớa thế của 
các electron trong các kim loại này. Từ phương trình (14.4) ta thấy : thế ganvani có 
thể tính từ hóa thế của electron trong hai pha. Nhưng vì không xác định được hóa 
thế của electron nên thế tiếp xúc ~ trong cũng không xác định được. Ta viết lại phương 
trình (14.2a) : 
CN na ra 5P — £” — 2y + ZiP4; = 


= œ} + zFzx⁄;) — ứƒ + aF@g) + zFqU; (14.5) 
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Đại lượng “j + ”P được gọi là thế thực 2) của hạt ¡ trong pha j : 


P) + ziFXị = mi (14.6) 
Thế thực ai bằng công vị chuyển hạt ¡ từ pha j vào chân không nằm sát với pha 


j nhưng ngược về dấu : 


wj = —ơ) (14.7) 

Công này được gọi là công tách hạt ¡. Thay (14.6), (14.7) vào (14.5), ta được : 
dị ST = WỆ — Mỹ + f 
Trong điều kiện cân bằng điện hớa „" = m ta được : 


II 


lo 
Z/PqUx = Wị — Wị 


[ H 
hay : 42“ “EC— (14.8) 
‡ 


Trong trường hợp hai kim loại tiếp xúc nhau 


II _ 
WẶẸ W_ 


#a “ TN.e—~ (14.9) 


Bởi vậy, thế Volta giữa hai kim loại bằng hiệu công tách electron của hai kim loại 
này chia cho số Farađây EF = N.e. Công tách điện tử có thể xác định được bằng thực 
nghiệm. nên thế Volta cững tính được. Biết công tách electron ta có thể tính được thế 
4x cho các kim loại khác nhau. Nếu cho hai kim loại có công tách electron khác nhau 
tiếp xúc với nhau, electron sẽ chuyển từ kim loại có công tách electron thấp sang kim 
loại có công tách electron cao. Do đó, kim loại có công tách electron nhỏ tích điện 

dương còn kim loại có công tách 
electron lớn hơn sẽ mang điện âm. 


2. Nguyên nhân xuất biện 
sức điện động của nguyên tố 
ganvani. 








Nếu đem ngâm hai đầu tự do 
không tiếp xúc nhau trên hỉnh 14.1 
vào dung dịch chất điện li, ta được 
một mạch kín của nguyên tố 
Hình 142. Sở đô nguyên tố ganvani để tính sức điện động ganvani (hình 14.2) 














Trên hình 14.2 ta thấy có năm ranh giới tiếp xúc, do đớ, cớ năm bước nhảy thế. 
Tổng đại số các bước nhảy thế bằng : 


E + g#@mn † tt Ý týi † ứn Ý tp = 0 
bóc đh uớ: E = TIẾt — Lf1 — U — IẾB — BH ° L — IÝL ”u (14.10) 
trong đó \fị, — ¡ự, là hiệu thế điện cực giữa kim loại và chất điện li, ; là thế tiếp 
xúc giữa kim loại I và kim loại II. Qua phương trình (14.10) ta thấy sức điện động 
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J của nguyên tố ganvani bằng hiệu hai thế điện cực và các thế tiếp xúc khác. Nhưng 
vì thế tiếp xúc rất nhỏ, có thể bỏ qua nên : 


5 = fL ~ tÊL d4.10 


sức điện động của nguyên tố ganvani bằng hiệu của hai thế điện cực. 
3. Thế điện cực 


Từ biểu thức (14.11) ta biết rảng, nếu sức điện động của nguyên tố ganvani E đo 
được và biết một trong hai thế điện cực, ta cớ thể xác định được thế của điện cực 
còn lại. Vì vậy, để đo thế điện cực thường lắp điện cực này với một điện cực phụ thứ ' 
hai tạo thành một nguyên tố ganvani. Người ta thường dùng điện cực hiđrô tiêu chuẩn 
làm điện cực sơ sánh. Người ta công nhận điện cực hiđro tiêu chuẩn cớ áp suất hiđro 
trên bế mặt điện cực bằng một atmôtphe và có hoạt độ ion hidro bằng một. Thế của 
điện cực hidro tiêu chuẩn bằng 0 Von. Thế tính theo điện cực hiđro được biểu diễn 
theo "thang hiđro". Mác điện cực hidro với điện cực nghiên cứu thành một nguyên tố 
ganvani rồi đo sức điện động của nguyên tố này. Dấu của thế điện cực là dương nếu 
điện cực nghiên cứu trong nguyên tố này là đầu dương, nếu điện cực nghiên cứu là 
đầu âm. dấu của thế điện cực là âm. Để sức điện động của nguyên tố luôn luôn đương, 
khi xác định sức điện động cũng như khi xác định các hiệu thế riêng, ta cần lấy các 
trị số dương hơn (hoặc Ít âm hơn) trừ cho các trị số âm hơn (hoặc đương ít hơn). Thí 
dụ, điện cực bạc có thế tiêu chuẩn trong dung dịch nước bằng +0,799 Von, còn thế 
tiêu chuẩn của điện cực cađimi là -0,402 Von. Vậy, sức điện động của nguyên tố bạc - 
cađimi là : 


E= Øy— Øcạ = 0/799 - (0,402) = 1,201 Von, 


§15. Cân bằng trên ranh giới điện cực = dung dịch và trong hệ điện hóa 
1, Cân bằng trên ranh giới điện cực - dung dịch 


Ta nghiên cứu hai trường hợp đơn giản nhất xác lập cân bằng điện hóa trên ranh 
giới phân chia pha : 


a) Cân bằng trên ranh giới hai bưmn loại khóc nhau. Khi xác lập cân bằng, trên 
ranh giới hai kim loại xảy ra quá trình trao đổi eleetron giữa hai kim loại cho đến 
khi đạt cân bằng electron 


e(M,) = e(M,) 
Điều kiện cân bằng có dạng : KH, = HạM, 
hay đêm — R i = Ề5 — RẹM, 
Thế ganvani trên rạnh giới kim loại - kim loại bằng 


M M 

M M Mẹ — Hạ! 

= | 
g?.xự T 


Bởi vậy, ở trạng thái cân bằng, công chuyển electron từ một kim loại sang kim loại 
khác bằng không, nhưng hiệu thế ganvani trên ranh giới hai kim loại khác không, vì 
các hóa thế của electron trong các kim loại khác nhau là không đồng nhất, 
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b) Cân bằng trên ranh giới kim loại — dung dịch. Khi cân bằng, trên ranh giới kim 
loại - dung dịch xảy ra quá trình trao đổi ion kim loại M?Ì trong dung dịch và trong 
mạng lưới tỉnh thể kim loại : 


M°” (kim loại = M?” (dung dịch) 


Ở trạng thái cân bằng, thế điện hóa của ion kim loại trong mạng lưới tỉnh thể và 
trong dung dịch bằng nhau 


“y1 = uy 
hay : ANe+* + z.FeM = ,àt +zrợnd 
nên thế ganvani trên ranh giới kim loại - dung dịch bằng : 
niệt - uk+ 


M _ „dd _ 
g Tự ng 


0(dd ï > ¬ 
Vì uIệ+? = Do + RTlnay¿*, còn NI = const nên phương trình có thể viết : 


øM — p3 = const + ho Inaz+ (15.1) 

Phương trình này rất giống phương trình Nernst. VÌ vậy, người ta coi phương trình 
(15.1) là trường hợp riêng của phương trình Nernst đối với một thế ganvani riêng biệt. 
Bởi vậy, trong các điểu kiện cân bằng điện hớa trên ranh giới điện cực - dung dịch, 
cống chuyển ion M”' từ kìm loại vào dung dịch (hoặc ngược lại) bằng không. Nhưng, 
vì không đo được thế ganvani nên ta không thể biết ở nồng độ nào của ion M”” để 
M = pủ4, Thực ra, trên ranh giới điện cực - dung dịch không những chỉ có cân bằng 
ion mà còn có cân bằng electron. Chẳng hạn, khi cho kim loại tiếp xúc với dung môi 
ta có cân bằng sau đây : 


MÌ(M) + e(M) œ MÌ(dd) + e(dd) 


trong đó MÌ(M) và e(M) là ion kim loại và electron trong pha kim loại ; MÌ(dđd), e(dd) 
là ion kim loại sonvat hóa và electron trong dung dịch. Từ điều kiện ` bằng suy ra : 


HMẾ +ƯƠM = HP + 6 9S hoặc gu ế = dụ và “M = „44 
Hiệu thế ganvani có dạng phương trình Nernst sau đây : 


dd M M dỏ 
MMT — HMT — Hệ —H 
@M — gád - —+—= —— (15.9) 


Quan niệm cân bằng electron do trường phái Frumkin đề xuất cho phép rút ra hàng 
loạt kết luận bổ ích khi giải thích các hệ điện hóa. Quan niệm cân bằng electron tổng 
quát hơn quan niệm cân bằng ion. 

2. Cân bằng trong mạch diện hóa 


Nối hai bán nguyên tố ganvani thành một cặp điện hóa (nguyên tố ganvani). Nối 
hai điện cực này bằng dây dẫn điện. (hình 15.1). 
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Sa 
vi 
1 


: ganvani là HƠI, một điện cực 


Ta lấy một thí dụ. Dung 
dịch điện li của `nguyên tố 


là điện cực hiđrô tiêu chuẩn. 
Điện cực thứ hai là điện cực 
bạc clorua. Hiệu thế ở các 
đầu tiếp xúc của nguyên tố 
này gồm ba thế ganvani : 
thế tiếp xúc Ag-Pt v#po, 
thế tiếp xúc Pt - dung dịch 
(4p) và thế tiếp xúc Ag - 
dung dịch (aa#Ag) 








Hình 15.1. Sở đồ pìn hiđro — AgCl 


B = Agp Ê pứad Ÿ dế2Ay 


Ta có thể tỉm được biểu thức của các thế ganvani này nếu ta nghiên cứu các cân 
bằng trên các ranh giới pha này. Trên ranh giới Ag - Pt cổ cân bằng : 


e(Ag) = e(Pt) 


Điều kiện cân bằng của nớ bằng : “„^8 œ g.Pt 
nghĩa là : Hệ 8 — Rp^§ = uỀt — pẹPt 
PL _ „Ag 
MỆT — MỆ 
suy Ta : AgPtt = øt — pâ8 = SG ng (15.3) 
Trên ranh giới tiếp xúc (Pt)H; với dung dịch có : 
1 
sH; =H,, = H” +e 
Điều kiện cân bằng có thể viết : 
1 _ = 
8m, = Me” +un 
1 
hay : 3n, = Ly = tẹt + „tt + Fẹe„u 
dd _— UP L /Ì dd Pt 
SUY TA : PỨaa =#® ” Tp = T (5m, — Mjt — Hệ ) (15.4) 
Trên ranh giới tiếp xúc Ag - dung dịch có : 
AgCl + e (Ag) = Ag + ƠI” 
Điều kiện cân bằng : 
: ~A ; dd 
HAyc + te Š = Huy + HQ 
nghĩa là y 
“#AgcI T “ệ$ — Fg^$8 = ty “Ố — Fe 
z 1 
suy Tạ. : ddPAg y^$ — ø#9 = TAgcL — #Ag — RỂ “ê®) (15.5) 
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Đặt các biểu thức (15.3 - 15.5) vào phương trình (15.2) ta được ; 


11 dd tá 1 J1 
E=5 Lm, Tư Agoi —,Ag  (Mịt +ưếi) | = E|3H,„ †#Agcl—~#Ag—~#He¡ | (15.6) 


Vì biến thiên năng lượng tự do Gibbs đối với phản ứng hóa học : 


AgCl + 5H, = Ág + HCI 


> i 3 : 
bằng : AG = tay Ê Hi — HAgCL — 3/Hg nên phương trình (1ð.6) có thể viết : 


Đ=-AG/E, 
Tổng quát, đối với các phản ứng bất kì thực hiện trong mạch điện hóa khi có 
z electron tham gia phản ứng : 


AG@ 


Re= SE (15.7) 


Bởi vậy, hiệu thế ở hai đầu mạch điện hớa cân bằng có liên quan mật thiết với sự 
biến thiên năng lượng tự do Gibbs trong phản ứng hóa học tương ứng. Hiệu thế E 
này được gọi là sức điện động. Nếu cân bằng không được xác lập (dù là chỉ trên một 
ranh giới) trên từng ranh giới pha riêng biệt, hiệu thế E này không bằng sức điện 
động và không dùng được phương trình (15.7). Đại lượng zFE đặc trưng cho công điện 
cực đại có thể nhận được. Phương trình (15.7) là cơ sở để tính AG của các phản ứng 
hóa học khác nhau. Trong nguyên tố ganvani, điện cực nào có thế cân bằng âm hơn 
(hoặc ít dương hơn) là cực âm của nguyên tố. Điện cực đó có chuyển ion kim loại vào 
dung dịch. Trên điện cực lúc này dư electron, chuyển sang điện cực kia qua dây dẫn 
kim loại. Điện cực có thế tiêu chuẩn dương hơn (hoặc Ít âm hơn) hấp thụ các electron 
này, tạo thành pha mới : kết tỉnh kim loại, tạo pha khi v.v.. Như thế, điện cực có 
thế tiêu chuẩn âm hơn bị hòa tan (bị oxi hóa) ; điện cực có thế tiêu chuẩn dương hơn 
sẽ bị khử. Kết quả của hai phản ứng điện hơa trên hai điện cực (thường gọi là hai 
phản ứng điện cực) cho ta dòng điện chạy trên đây dẫn kim loại Để minh họa, ta 
thử xem các phản ứng điện cực xảy ra như thế nào trong nguyên tố Daniel ở trên : 

- Zn | Zn§O, (1M) || Cu§O, (1M) | Cu + 


Thế tiêu chuẩn kẽm (-0,77 Von) âm hơn 
thế tiêu chuẩn của đồng (+ 0,33 Von) nên 
kẽm bị oxi hóa. Trên điện cực kẽm có phản 
ứng hòa tan kẽm : Zn = Zn”' + 2e. Trên điện 
cực đồng, electron bị các ion Cu“ chiếm lấy ; 
vì thế, có sự kết tủa đồng : Cu?" + 2e = Cu. 

Phân ứng chung của cả hai phản ứng điện 
cực là : Zn + Cu” = Zn?” + Cụ, 

Electron trong dây dẫn chuyển từ cực kẽm 
(âm) sang cực đồng (dương) ; còn trong dung 
dịch, ion đương chuyển từ cực dương sang 
cực âm. lon âm chuyển ngược chiều với ion 
dương. Điện cực cớ ion âm (còn gọi là anion) 
chuyển đến gọi là anốt ; điện cực có cation 
(tức ion dương) chuyển đến gọi là catốt. Trên 
anốt xảy ra phản ứng oxi hóa (nhường electron 





Hình 15.2. Chiêu chuyển động của electron và các 
lon trong nguyên tổ ganvani. 
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cai 
sân 
đục 


~a W 


tan kim loại) và thường gọi là phản ứng oxi hớa anốt hay sự hòa tan anốt kim loại. 
Trên catốt xảy ra phản ứng khử (nhận electron), thường được gọi là phản ứng khử catốt. 


Nếu ta cố một nguyên tố ganvani tạo thành từ hai kim loại I và H1 : 
C) My | MỊ” ÍÌ Mỹ | Mụạ œ® 

. Các quá trình xây ra trong nguyên tố có thể viết như sau : 

ở anốt (cực -) : Mỹ —> M?” + ze 


ở catốt (cực +) : Mft + ze —> MỊ, 


Phản ứng chung : Mị + MT —> MỊ” + Mụ, 


Ỏ trạng thái cân bằng, nguyên tố làm việc thuận nghịch, do đó phản ứng chung là : 
+ _-_xư?z+ 
Mị + Mỹ =M{” + Mịụi 
Viết một cách tổng quát phản ứng hớa học chung xảy ra trong hệ điện hớa thuận 
nghịch : aA + bB = cC + dD 
Sự biến thiên thế đẳng áp của phản ứng này bằng : 
đ 
AC - 8D 


a 
SA .ap 





AG = AG" + RiTIn 


trong đó a„, aụ, ao, â 


p - hoạt độ các chất đầu và các sản phẩm phản ứng ở điều 
kiện nhất định, hay : : 


AG = lợi 
trong đó uị — hóa thế cấu tử y¡ - hệ số tỈ lệ tương ứng. 
So hai biểu thức sau này với (15.7) ta thấy : 








a6 -aD 
AG = -zFE = AG, + RTIn P (15.8) 
J4 
và AG = -zFE = Sợ, (15.9) 
Thay AG, = -zFE, (trong đó E_ - sức điện động tiêu chuẩn) vào (15.8) ta có : 
e ợ sử 
a b 
T a2 ..ai 
E=Eạ+ Si — (5.10) 
z &C 2D 


Phương trình (15.10) được gọi là phương trình Nernst. Có thể sử dụng (15.9) hoặc 
(15.10) để tính sức điện động của nguyên tố ganvani. Trong phương trình (15.10), a 


là hoạt độ và có thể biểu diễn dưới dạng tích của nồng độ moÌan m với hệ số hoạt 
độ f. Đối với chất điện li l - 1 ta cớ : 


Aau! = mỸ,, av— = mỸ.. 
Ta biết rằng 


8x = Aw+.ayx~ = (mf,(mỸ_) = mÃf2 (15.11) 
trong đó f„ — hệ số hoạt độ trung bình của ion chất điện li 1 -¬ I. Từ (15.11) 
suy ra : f, = VỸ,.Ê.. 
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Đối với chất điện li đa hóa trị, ta có : 
trong đó y,, y_ ~ hệ số tÌ lượng của cation và anion tương ứng. 
Thí dụ : Tính SĐĐ của nguyên tố sau đây ở 25°C : 


- Zn | ZnCI; (0,005) || CdCL, (2) | Cả + 


8M =?⁄¿.fm; ax =ÿy_.f .m 


Thế tiêu chuẩn của Cd”*/Cd là - 0,402 Von và của 7n?” / Zn là -0,763 V. Hệ số, 


hoạt độ trung bình của CdC1; 2M bằng 0,044, của ZnCl, 0,005 M bằng 0,789. 


0,059 2.0,044 
b= Đocd*/ca — Rap tzn + s— !°5 9 065.0,788 = 0,4V 


3. Tính hàng số cân bằng của phản ứng từ Rọ 








Biết rằng : 
AG, = - RTinK và AG, = - zFE,, suy ra : 
lT 0,0591 
E,= 2pInK = — —lgK (15.12) 
Thí dụ : Tính R của phản ứng Šn + Pb?° = Pb + $n””. Cho thế điện cực tiêu 
chuẩn : ý§2*„s„ = - 0,140 Von, Øpp ”/py =-0,126 Von 
EQ = ØB#'/pp — Ø§'/sạ = — 0,126 - — 0,014) = 0,014 Von 
0,0591 
Bộ = ——s— løK. 
8c .2† 
Suy ra K: Ki = 2,97 
ani2† 


Nếu tính sức điện động (SĐĐ) hoặc thế điện cực theo phương trình (15.9) : 
 =- (A#) /zF =~ uy) / zF cần phân biệt một số trường hợp sau : 


a) Chất phản ứng là pha rấn hoặc lông thuần túy. Hóa thế của chất rắn sạch và 
chất lỏng tỉnh khiết ở P = const và T = const là một đại lượng không đổi : thua 


n = ©0DäE ; 
“ông = const, 
b) Chất phản ứng nằm trong dung dịch có nồng độ C. Hóa thế cấu tử khí bằng 
ty = #9 = RTInP 
©) Chất phân ứng nằm trong dung dịch, có nồng độ C. Hóa thế của nóớ bằng : 
# = Ð® + RTlna i 
(rong đó ¡° là hằng số, a ~ hoạt độ). Đối với dung dịch loãng : 
“8 = 9 + RTInŒC) 
trong đó : a = £C (f ¬ hệ số hoạt độ). 


4. Ảnh hưởng của nhiệt độ đến cân bằng trong hệ diện hóa 
Ứng dụng phương trình Gibbs ¬ Hielmholtz cho hệ điện hóa : 


d(A G) 


AG = AH +T aT 
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si 


ta được : AG = -zFE = AH +T— 


suy ra : ĐÖ=-—-+T-- ` (15.18) 


d(AG) dE - AS 
Vì = -AS nên “gT= „# 


Bởi vậy, hệ số nhiệt độ của SÐĐ đặc trưng cho sự biến thiên entropi AS trong phản 
loi 

ứng hóa học tương ứng, còn đại lượng Tủ = TAS xác định hiệu ứng nhiệt của 
phản ứng hóa học thuận nghịch xây ra trong hệ điện hớa. Mặt khác, đại lượng AH 
đặc trưng cho hiệu ứng nhiệt của phản ứng hớa học bất thuận nghịch. Từ phương 

Ầ dE 
trình (15.13) ta thấy rằng, nếu biết E và hệ số nhiệt độ của nớ aT ở P = const, ta 
có thể tính được hiệu ứng nhiệt hớa học S = —AH của phản ứng xảy ra trong nguyên 
tố. Bản thân hiệu ứng nhiệt này cũng có thể đo được trong nhiệt lượng kế. Nó có thể 
âm (hoặc dương) tùy theo phản ứng tỏa (hoặc thu nhiệt). Nếu đòng điện đi qua nguyên 
tố nhỏ đến nỗi dung dịch không tỏa nhiệt ta có thể bỏ qua hiệu ứng nhiệt này. Quá 
trình tỏa nhiệt (hay thu nhiệt) thuận nghịch xây ra trên tất cả các ranh giới phân 
chia pha và tỈ lệ với lượng chất bị biến đổi (đã phản ứng). Hiệu ứng nhiệt trên những 
ranh giới phân chia này có tên gọi là hiệu ứng Peltier. Hiệu ứng Peltier sinh ra do 
sự khác nhau của AH và AG. Người ta coi năng lượng bị mất đi khi nguyên tố làm 
việc thuận nghịch như entanpi của phản ứng có dấu ngược lại : ¬ AH. Nhưng, năng 
lượng này không phù hợp với quá trình chuyển E thành công (hoặc nhiệt) ở mạch 
ngoài (tức là AG). 

Nếu AH < AG, nàng lượng do phản ứng giải phóng ra lớn hơn năng lượng bị biến 
đổi thành công ở mạch ngoài. Sự dư năng lượng ÁAG - AH trong quá trình đẳng nhiệt 
là phần nhiệt tỏa ra : nguyên tố bị đốt nơng lên. 


Nếu AH > AG, năng lượng bị biến đối thành công ở mạch ngoài sẽ lớn hơn năng 
lượng do phản ứng giải phóng ra. Sự hụt nàng lượng trong quá trình đẳng nhiệt phải 
được bù lại bằng cách lấy nhiệt của nguyên tố làm nó bị lạnh đi. Để giữ cho nhiệt 
độ không đổi, cần đưa một lượng nhiệt ngoài vào nguyên tố. Như vậy, sinh nhiệt 
trong nguyên tố ganvani thuận tghịch bằng : q = AG - AH. Khi thu nhiệt q < 0: 
Biết rằng : 

d(AG 
- AH = -AG + TAS hay q = AG - AH = TAS nhưng —AS = “C” 
d(AG) dE 
biên TỊ dT §y zFT | qp |p 

Nếu thay SÐD E bằng thế điện cực @, nghĩa là thay phản ứng hớa học chung của 

nguyên tố bằng phản ứng điện cực, phương trình này vẫn đúng. 


nên ; 


Ta cũng có thể biện luận phương trình (15.13) như sau : 


đE 
Nếu E > 0, phản ứng hóa học tự diễn biến. Nếu ã * 0 thì zFE < - AH 


(@& Qp). Công điện của nguyên tố nhỏ hơn hiệu ứng nhiệt của phản ứng. Phản ứng 
hóa học xảy ra trong pin ganvani là phản ứng tỏa nhiệt (AH < 0), vì khi phản ứng 
xảy ra, entropi sẽ giảm (AS < 0) nên khi pin làm việc phải tỏa nhiệt. Do đó, trong 
những điều kiện cách nhiệt, hệ điện hớa bị nóng lên. Bởi vậy, khi pin ganvani làm 
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việc, do entanpi giảm nên pin thực hiện công điện zFE và giải phóng một lượng 
v đE 
nhiệt zPTm 


dE 
Nếu đT Z 0, phân ứng hóa học vẫn là phản ứng tỏa nhiệt (AH < 0), vì AS = 0, 
công của pin được thực hiện do giảm entanpi không có kèm theo các hiệu ứng nhiệt. 
d 
Nếu m >0, zFE > ~ AH: công điện sẽ lớn hơn hiệu ứng nhiệt. 
Phản ứng hơa học làm tăng entropi (AS+ > 0). Do đớ,' khi pín ganvani làm việc, sẽ 
lấy nhiệt của môi trường xung quanh. Nếu hệ điện hóa bị cô lập, nó sẽ lạnh đi. Ở 
dt 
điều kiệt: am È 0 phân ứng hóa học trong pin có thể là phản ứng tỏa nhiệt, mà cũng 
có thể là phản ứng thu nhiệt. Nếu AH < 0 công điện xây ra trong pin là entanpi 
đd 3 
giảm và do số hạng entropi TT. > 0. Nếu ANH = 0, công điện chỉ xây ra do entropi 


d 
trong hệ tăng. Nếu phản ứng thu nhiệt (AH > 0), nhưng Ta > ` nên theo phương 


trình (15.13) cũng có thể nhận được một công từ pin ganvani. Trong những điều kiện 
này, pin thực hiện một công điện và entanpi của hệ tăng do entropi của hệ tảng. Ta 
có thể lấy một thí dụ để miỉnh họa quá trình này, 


Cho pin ganvani sau : Ag, AgƠl | HƠI | Hg,Cl, Hg | Ag 
Phản ứng hóa học xảy ra trong hệ : 
1⁄2 Hg;,Cl, + Ag —> Hg + AgCl 


E s 

SÐĐ của hệ này ở 2ð5°C bằng.E = 0,0456 Von, còn „ = 339.10” Von/độ. Sử 
dụng phương trình (15.13) tìm biến thiên entanpi : 
: sd - : 

AH= (Tan — E)zF = (298.3,39.10 '° - 0,0465) 9,65.10' = 5,3.102 jun/mol. 

AH > 0 chứng tỏ rằng phản ứng trên là thu nhiệt. Dựa vào hệ số nhiệt độ của 
SÐD có thể tính được biến thiên entropi trong phản ứng hóa học : 

đE l 
AS = zF ì (15.14) 
đơ đ x ' 5 ` về 
Biết E và ai có thể tính AH theo (15.13). Như vậy, từ những phép đo SDĐ của 


bin ganvani ở một số nhiệt độ có thể tính được AG, AS, AH của phản ứng xảy ra 
trong pin. Những phép đo điện hóa có độ chính xác cao nên việc xác định những đại 
lượng nhiệt động bàng phương pháp này thường chính xác hơn việc xác định trực tiếp hàng 
số cân bằng hay xác định entanpi của phân ứng bằng phương pháp nhiệt lượng kế, 
Thí dụ : SĐĐ của pin : Cd | CdÖI, : 3H;O (dung dịch bão hòa) [| AzgCI | Agở 


252C là 0,67533 V, hệ số nhiệt độ là - 6,õ.10 * V/độ. Tính AG, AS, AH của phản ứng 
ở 2590. 


Bài giải. Phân ứng hóa học của pin : 


Cd + 2AgD] = 2Ag + CaGOI, 
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AG =- zFE = - (2). (23060). (0,67533) = - 31150 cai, 


A§ = zFân = (2). (23060 cal/V)}. (- 6,5.10' V/độ) = - 30-cal/độ, 


' dE 
AH =zF đan — E) = 2.(23060 cal/V) [(298). (— 6,5.10”' ~ 0,67533)] = - 40.090 cai. 


õ. Tính SÐĐ theo các dữ kiện nhiệt hóa học 


Nhờ công thức A = - zFƑE, nếu tính được công A ta có thể tính được E. A có thể 
tính theo phương trình Gibbs ~- Helmholtz : A = - AH + TAS nhưng - AH = Q_ là 
nhiệt lượng toả ra trong nhiệt lượng kế có thể đo được, AH cũng có thể tính được 
dựa vào định luật Hess, E#ntropi 8 tính theo nhiệt dung và nhiệt hình thành của 
các chất. 


Thí dụ : Tính SĐĐ của pin sau đây ở 2ð°C : 
— Na | Na", CL || , CT7 | 1H, Pt + 

Cho hiệu ứng nhiệt của phản ứng chung là + 57.520 cal/mol, 5q~ = 13,2, Sq„+ = 14,9, 
Sụt = 18 = 31/28, 8y = 12,2 (cal/độ). - 

Bài giải. Phản ứng chung của pin : Na + HÌ = Na” + sH; 

Biến thiên entropi trong pin : 
1i 
2 
Công cực đại do pin này sinh ra bằng : A = -H + TAS = ð7,298.17,3 = 63.824 cal. 
SDD của pin bằng : 


1 : 
AS = (¿! + 8u) — (Su, + §¡#) = (149+2.81,28 — (12/2 + 1) = 17,8 cal/độ. 


A 62824. 4,185 = 
E=-yp= ——gggạọ— = -272V 


Nhưng, những dữ kiện động học không cho phép xác định § của các ion trong dung 
dịch. Thường hay xác định § dựa vào phương trình đo SĐD. Thí dụ : Ta cớ pin : 


_M| M (a=1)|| H (a= DỊ H;ŒÐ +. 
Cho entropi ở trong dung dịch chuẩn bằng không. Đo SĐD của pin này ta tìm được 
công cực đại của quá trình : 
A= (, }_ ®M)zP 
Nếu au† = 1, Phụ = 0, nên : À = - øu . ZzE. Biết công A, -:AH ~= Qp ta tính 
được biến thiên entropi trong pin. 


Khi pin làm việc, phản ứng hóa học chung của pin là : M + 2H' >M?' + H; và 
biến thiên entropi của quá trình bằng entropi của các chất tạo thành trừ entropi của 
các chất đầu tham gia phản ứng : 


= + _ + 28. f 
AS = (Sự + Su) — (3w + 28,9) 
Theo điều kiện trên, §S¡,+ = 0, còn 5n, và Sj¿ biết được. Từ đó, ta có thể tính 


+ 
được SM? : 
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6. Phương pháp do sức diện động 


Để đo SÐĐ của pin hoạt động thuận nghịch ta không thể dùng vôn kế thường vÌ 
khi pin hoạt động, trên mạch vẫn có dòng điện. Nếu pin có điện trở R, độ giảm thế 
hiệu là íR và SĐĐ của pin bị giảm mất lượng thế hiệu đớ, Dòng điện làm nồng độ 
biến thiên, do đơ, làm SĐĐ thay đổi. Hiện tượng này gọi là sự phân cực. Để tránh 
sự phân cực thường đo SĐĐÐ bằng phương pháp bổ chính Poggendorf. Ưu điểm của 
phương pháp này là ở chỗ : có thể xác định SĐĐ của pin khi mạch hở (dòng điện 
: không chạy qua mạch). Điện 

thế kế là đụng cụ đo SÐĐ. 
Nó gồm một accu C nối với 
hai đầu của dây dẫn đồng 
nhất AB có điện trở cao. Pin 
Œ, nối đầu âm tới điểm A là 
điểm nối với đầu âm của accu. 
8 Điện cực thứ hai (cực dương) 
của pin nối với con chạy D. 
Con chạy D chuyển dịch trên 
dây AB cho đến khi không 
có dòng điện qua điện kế G. 


Ồ 
¬lllt 
c0 












+ 


Z& Sự sụt thế trên đoạn AD 
trong mạch có accu C được bổ 
đình 153. SỐ đô đo SDD bằng phương pháp bồ chính. chính bằng SDD của pin E.. 


sau đó, lật công tắc K; sang phía pin tiêu chuẩn Weston B„„ có thế biết chính xác. 
Để điện kế chỉ không, con chạy phải dịch sang vị trí mới D'. Sự sụt thế trên đoạn 
AD' bàng E,. Vì dây dẫn AB đồng nhất nên : 


ỄÔ AD AD 
Bụạ F AD "4y R„= B.ẠT; 


Đo AD, AD' ta biết được E,. Dây dẫn AB trong sơ đồ cớ thể là một đoạn đây điện 
trở thẳng làm từ hợp kim Pt - Ir hoặc từ hợp kim Ni. Đoạn dây này đặt dọc theo 
một thước đo mét. Vị trÍ con chạy thường được xác định chính xác đến 0, ram. Nếu 
SĐĐ của accu C bằng 2 V, chiếu dài AB là 1m thì sai số khi tính SĐĐ là ImV. Nếu 
đoạn dây AB càng đài, độ chính xác của phép đo càng tăng. Lúc đó, người ta cuộn đoạn 
đây vào ống nhựa cách điện. Do hình đạng của dây AB bây giờ là cong nên sơ đồ có 
ống dây này được gọi là cầu cong. Để tăng độ chính xác hơn nữa, người ta thay dây 
AB bàng hai điện trở chính xác. Vị trí tiếp xúc D nằm ở chỗ nối hai hộp điện trở 


§16. Các quy tắc viết thế điện cực, sức điện động và phản ứng điện cực 
xảy ra trong pin ganvani 


Trong điện hớa, từ lâu đã tồn tại hai hệ thống dấu thế điện cực : hệ thống dấu 
Châu Âu và hệ thống dấu nhiệt động học. Phần lớn tài liệu điện hóa sử dụng hệ 
thống dấu Châu Âu, nhưng cũng nhiều tài liệu lại sử dụng hệ thống dấu nhiệt động 
học. Vì vậy, trong một thời gian dài, người ta rất lúng túng khi sử dụng phương trình 
Nernst để tính thế điện cực. Để thống nhất chung, năm 1953 hiệp hội quốc tế về hóa 
học thuần túy và hớa học thực nghiệm họp ở §tockhoìm đã quyết định lấy hệ thống 
dấu thế điện cực của Châu Âu làm hệ thống quốc tế. Nội dung của hệ thống này như sau : 
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1. Cách biểu diễn nguyên tố ganvani (hay còn gọi là pin ganvani) 
trên một dòng chứ 


Trên cùng một dòng : a) thoạt tiên, đặt đấu ¬ rồi viết điện cực âm ; b) dung dịch 
mà điện cực âm nhúng vào ; c) dung dịch mà điện cực dương nhúng vào ; d) điện 
cực dương và kết thúc là dấu +, 


Giữa điện cực và dung địch được ngăn cách bằng một nét thẳng đứng. Giữa hai 
dung dịch tiếp xúc nhau được biểu diễn bằng hai nét thẳng đứng, nếu giữa hai dung 
dịch này không cớ thế khuếch tán hoặc bằng một đường chấm chấm thẳng đứng, nếu 
giữa hai dung dịch này xuất hiện thế khuếch tán. 


Thí dụ : Nếu ta biểu diễn nguyên tố ganvani (pin ganvani) như sau : 
~ Zn|Zn§Ou| | HCI|H; (Pt) + 


có nghĩa là Zn là cực âm của nguyên tố và ngâm vào dung dịch Zn5§O, ; điện cực 
hiđro là điện cực dương và ngâm vào dung dịch HCI. Giữa hai dung dịch Zn5O, và 
HƠI tiếp xúc với nhau như thế nào đớ để không xuất hiện thế khuếch tán (vì được 
biểu diễn bằng hai nét thẳng đứng ||). Đồng thời, sơ đồ trên cũng có thể viết : 
- Zn |Zn”*||H' | H; (PÐ) + 


Viết thế này cớ nghỉa là thế điện cực bên trái phụ thuộc vào nồng độ Zn”, thế 
điện cực bên phải phụ thuộc vào nồng độ HỈ. 


2. Sức điện dộng tiêu chuẩn của nguyên tố (pin) bằng thế điện cực tiêu chuẩn 
của điện cực bên phải trừ thế điện cực tiêu chuẩn của điện cực bên trái, 


Thế điện cực là SÐĐ của một hệ gồm điện cực nghiên cứu và điện cực hiđro tiêu 


chuẩn. Thế điện cực được coi là đương nếu điện cực này là cực dương (catốt) của 
nguyên tổ ganvani có điện cực hiđro tiêu chuẩn, còn điện cực hiđro tiêu chuẩn là cực 
âm (anốt) của nguyên tố. Về mặt nhiệt động học, thế điện cực được coi là dương, nếu 
quá trỉnh điện hớa tự diễn biến ở trên điện cực. Lúc nây, Az < 0, do đó E = - Am /2F 
sẽ dương. Nói chính xác hơn, thế điện cực được coi là dương nếu nó thỏa mãn hai 
điều kiện sau đây : a) trên điện cực xảy ra quá trình biến đổi đạng oxi hóa thành 
dạng khử ; b) chiều hướng này là chiều hướng tự diễn biến đưa đến giảm thế nhiệt 
động của hệ, nghĩa là Au < 0. Ngược lại, thế điện cực được coi là âm, nếu : a) nở 
là cực âm trong nguyên tố ganvani, còn điện cực hiđro là cực dương ; b) trên điện 
cực xảy ra quá trình biến đổi đạng khử thành dạng oxi hóa ; c) chiều hướng không 
tự diễn biến ; Au > 0. Còn SĐD của hệ được coi là dương, nếu chiều dòng điện ở 
mạch ngoài đi từ điện cực bên phải sang điện cực bên trái, nghĩa là các electron chuyển 
từ điện cực bên trái sang điện cực bên phải. Ngược lại SĐĐ sẽ được coi là âm. 


ở. Thế của bán nguyên tố (thế điện cực) có dấu phù hợp với quy ước quốc tế 
nếu ta viết các chất nằm trong dung địch ở bên trái nét thẳng đứng, còn vật liệu làm 
điện cực ở bên phải, 


Thí dụ : Zn”" |Zn ; Cu?*|Cu ; Fe2*, Fe** |Pt ; CL|Cl. Pt; HỲ | Cu + 

Điện cực trái (cực âm) : Zn ==Zn”* + 3e (oxi hớa) 

Điện cực phải (cực dương) : Cu?" + 9s = Cụ (khử) 

Phản ứng chung ; Zn + Cu?“ => Cu + Zn?t 

Khi do SĐĐ của pin mà hoạt độ các ion trong dung dịch bằng đơn vị, điện cực có 
thế tiêu chuẩn đương hơn được nối với đầu dương của điện thế kế. 
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§17. Nhiệt động học của các thế điện cực cân bằng 
1. Các diện cực thuận nghịch 


Để hiểu rõ điện cực thuận nghịch, ta cần phân biệt quá trình thuận nghịch và 
không thuận nghịch. 


Quá trình thuận nghịch là quá trình xảy ra ở giai đoạn cân bằng (hoặc gần cân 
bằng). Ta chỉ cần thay đổi một đại lượng vô cùng nhỏ các biến số của quá trình cũng 
đủ làm thay đổi chiều của quá trình. Pin Danien ở trên là thuận nghịch vì ta chỉ cần 
dùng dòng điện ngoài có SÐĐ E lớn hơn SÐĐÐ của pin này một lượng nhỏ AE là đủ 
làm cho pin làm việc theo chiều ngược lại. Quá trình không thuận nghịch là quá trình 
xảy ra ở giai đoạn cách giai đoạn cân bằng rất xa. Muốn đổi chiều của quá trỉnh phải 
dùng một công rất lớn. Những điện cực tạo thành pin ganvani thuận nghịch phải là 
những điện cực thuận nghịch. Trong điện hóa người ta thường phân làm ba loại điện 
cực thuận nghịch. 

Những điện cực thuận. nghịch loại một là những kim loại ngâm vào dung dịch chứa 
những ion của chúng ; thí dụ, ngâm Ag vào dung dịch AgNOx;. Điện cực hiđrô ngâm 
vào dung dịch axit, điện cực halogen trong dung dịch halogenua cũng là những điện 
cực loại một. Trong những điện cực nêu trên đếu có cân bằng giữa vật gây ra SDD 
(như kim loại, hiđrô, halogen...) và các ion của chúng. Từ đó, ta có định nghĩa chung 
cho loại điện cực này như sau : Điện cực loại một là điện cực thuận nghịch với vật 
gây ra SDĐ. 

Nếu gọi vật gây ra SĐĐ là M, có thể biểu diễn phản ứng của điện cực loại một 
như sau : , 


M =M” +ze 

đồng thời, chiều của phản ứng phụ thuộc vào chiều dòng điện ngoài. Nếu vật gây 
ra SDĐ là halogen À thì : A + e @ A_ ' 

Thế của điện cực loại một phụ thuộc vào nồng độ ion tương ứng của vật gây ra 
8ÐĐÐ trong dung dịch. Trừ halogen, tất cả các điện cực khác của điện cực loại một là 
kim loại, nên ta cũng có thể phát biểu đơn giản như sau : điện cực loại một là điện 
cực thuận nghịch với cation. Điện cực loại I có thể viết như sau M[ MA (dung dịch) 
|| điện cực so sánh. 

Agl AgNO; (dung dịch) || điện cực so sánh. 

Các điện cực loại hai phần lớn do ba phần sau đây tạo thành : 1) kim loại ; 2) 
hợp chất khớ tan của kim loại ; 3) dung dịch muối dễ tan có anion chung với anion 
kim loại dùng làm điện cực. 

Thí dụ : điện cực bạc clorua. Phần thứ nhất của điện cực này là Ag, phần thứ hai 
là muối bạc clorua rấn, khó tan. Muối này được phủ lên Ag. Phần thứ ba là dung dịch 
KCI (có anion CÌ” chung với AgCÙ. Điện cực loại II có sơ đồ sau : 

M |MX |M X (ỏng) || điện cực so sánh 
Ag |AgƠCll KCI (lỏng) || điện cực so sánh. 


Phản ứng điện cực xảy ra như sau : Muối AgCl rắn khó tan có cân bằng trong 
dung dịch : AgCl,  Ag” + Cl (a). Khi điện cực hoạt động trong nguyên tố ganvani, 
ion Ag” của AgCl;„ nhận electron của Ag chuyển tới để thành kim loại Ag : Ag' +e 
= Ag (bì. Cộng cả hai phân ứng (a), (b) ta được phản ứng chung của quá trình : 
AgCla †+e se Ag + CÍ (c). Phản ứng chung này tương đương với phản ứng. : 
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1 < 
s({Œl +e©=CÌ của điện cực loại I, chỉ khác nhau ở nguồn cưng cấp anion. Trong 
điện cực loại I, nguồn cung cấp anion halogenua (Cl”, Br...) chính là khí halogen hấp 
phụ trên điện cực kim loại trơ ; còn trong điện cực loại II, nguồn đớ lại là muối 
halogenua khó tan của điện cực kim loại (trong trường hợp này zAgCÙ. Trong điện 
cực loại H, ta thấy có cân bằng giữa anion của muối rắn với anion đó trong dung dịch : 


anion Š vụng muối rắn) - anion rong dung địch) 


Thí đụ : lang AgCl rắn) = Cong dụng dịch KC]) 

Vì thế, người ta còn định nghĩa đơn giản hơn : Điện cực loại II là điện cực thuận 
nghịch với anion. Thế điện cực phụ thuộc vào nồng độ anion. Điện cực loại II có ý 
nghỉa rất lớn trong điện hóa, vì nó là một loại điện cực dễ chế tạo, lại thuận nghịch 
với anion (thí dụ halogenua, sunfat, oxalat..) và khớ bị phân cực. , 

Điện cực loại II là loại điện cực hiếm gặp hơn. Điện cực loại III do bốn phần sau 
đây tạo thành : l) kim loại M ; 2) muối rất khớ tan của kim loại này MA ; 3) muối 
hòa tan dễ hơn của một kim loại thứ hai M° cớ anion A của muối trên : M'A ; 4) 
dung dịch muối của kim loại thứ hai M' có anion A' khác : M'À. 

Thí dụ : ta có điện cực Pb (kim loại M). Phủ lên Pb một muối rất khó tan của 
Pb là PbC,O, (muối MA) ; lại phủ lên lớp muối này một lớp muối đày hơn có anion 
oxalat CO,~ nhưng cation khác CaC.O, (MA). Đem điện cực nảy ngâm vào dung dịch 
muối CaCl, (M'A) ; 

Pb | PbC;O, trán) | CaC,O, (rán) | dung dịch CaCL, 
M | MA (rắn) | M'A (rắn)| M'A' (dung dịch) 


Trong trường hợp này, chì tạo thành ion Pb?*. Các ion Ph?“ kết hợp với anion oxalat 
để tạo thành muối chì oxalat khớ tan : 


Pb = PhỶ' + 3e (A) 
PbỶ' + C;OỆ~” = PbC,O, (rần) (B) 


Canxi oxalat chuyển một phần vào dung dịch : CaC;O = Ca? + C;02”(G). Phản ứng 

hóa học chung của cả ba phản ứng (A), (B), (C) trên (cộng vế với vế cả ba phản ứng) : 
Pb, + CaC;O,, =œ PhƠ;O, + Ca?* + 2e 

Bởi vậy, toàn bộ hệ được coi như một điện cực thuận nghịch với cation Ca?*, Điều 
này rất lí thú, vì khó làm điện cực Ca thuận nghịch từ kim loại Ca. Ngoài ra, còn 
hai dạng điện cực khác nữa : điện cực oxi hóa - khử và điện cực. hỗn hống. 

Điện cực oxi hóa - khử là điện cực kim loại bến vững về mặt hóa học như Pt, 
Âu... ngâm vào dung dịch chứa hệ oxi hóa - khử chẳng hạn Fe'* / Fe”, Snt“ / Sn?!.. 
Ở đây, kim loại (Pt, Au..) chỉ đóng vai trò dây dẫn. Trên điện cực oxi hóa - khử, 
phụ thuộc vào chiều dòng điện, cố thể xảy ra hoặc là hiện tượng oxi hóa đạng khử, 
hoặc là hiện tượng khử dạng ôxi hóa, thí dụ : 

Sn?t = Šn”” + 2e 
dạng khử => dạng oxi hóa 
(chất khử) (chất oxi hóa) 

Điên cực hỗn hống là điện cực kim loại hòa tan vào thủy ngân. Thí dụ : điện cực 

hỗn hống kali trong dung dịch KCI : K (Hg) | KCI đóng) | điện cực so sánh. 
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2. Phân biệt các thế điện cực 


œ) Thế điện cục loại Ì Như trên đã nói, điện cực loại I là điện cực thuận nghịch 
với vật gây ra SĐĐ, nhưng vì đa số vật gây ra SĐĐ là kim loại nên có thể nói, điện 
cực loại I là điện cực thuận nghịch với cation và được biểu diễn như sau : M'”/M, 
Phản ứng điện cực được viết như sau : 


MỸ +ze=M 
Biến thiên hớa thế của phản ứng điện cực : Á£t = /,w? — Tu 


trong đó tụt là hóa thế của ion kim loại ở trong dung dịch : 


tu? = "Này + RTina + 


còn #„ là hóa thế của electron trong kim loại ; ¿„„¿ là hóa thế của kim loại. Như 
trên đã nói (mục §16) #_ = const và #„„¿ = const. 


Mặt khác, ta biết AG = -uWz† + RTinatM = A4 





— —Au — “MP” + RTlnar? + —/ — #MP” 2c —/“/M RT 
--- = 


. + +—= x+ 
SIẾ QỀU” SN. VÂY 2F zF 2 Thệw 


PM / 
Từ đó rút ra: tu = Øƒ hạ, + SG Ineye+ 171 
ừ đó rút ra : PM = PM ”/jmM zr Imâw# (17.1) 
Từ biểu thức (17.1) ta thấy : thế điện cực loại I phụ thuộc vào hoạt độ của cation. 
ÓØ TT = 15C phương trình (17.1) có thể viết : 
0,059 ` 
PM“ = PM Ÿ CTT— logaur? 17.2) 
Thế điện cực tiêu chuẩn PMÈ/M chỉ phụ thuộc vào bản chất kim loại và là một đặc 
trưng cơ bản của kim loại. 


Bảng 17.1. Thế điện cực tiêu chuẩn của một vài kim loại trong 


các dung dịch nước ở 25°C, 




















Phần úng điện cực ý°..V Phản ứng điện cực c`.V 
LẺ + =Ui ~3,045 C” + 3e = Cr ~0.740 
KỲ +ec =K -2,925 Fe°” + 2e = Ee ~9,440 
Ba” + 2e = Ba — ~2,900 Mn” + 3e = Mn ~0.283 
Cả” + 2e = Ca ~2,870 NI” + 2e = Ni " =0/250 
NỈ te Sa ~2.714 Sn”” + 2e = Sn ~0.126 
MẸ?” + 2e = Mỹ -2.370 Fe” + 3e = Fe ~0.036 
U” +3e =U ~1,800 2L. + 2= H, 0000 | 
A“ + 3e = AI ~1,660 Cu?” + 2e = Cụ +0.347 
TỶ + 2e = Tï ~1,630 Hg” + 2e = 2Hg +0.789 
Zr” v+ de —7r ~1,530 AgT” + mg +0,799 
Mn°” + 2e = Mn ~1,180 Hg” + 2e = Hg +0.854 
NbhÌh + 3e = Nb ~L190 - PT + 2e = PL +1,190 
C” +?2e =CŒ -0,913 Au”” + 3e = Au +1,500 
Zn ` + 2e = 7n ~0,62 
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Đối với điện cực halogen và phi kim, ta có : X + ze =X ” 
hoặc : M+ze=MT 
ThÍ dụ : sCb + e =Ơ 
8e +2e = Se” 
Hóa thế của phản ứng điện cực này : 
AM = Ty — 8MV + Myi~ 
—zFØxu„— = Am hay 


Ù 


Am _ “X — ZHe — HX ”  RT 3x 








X7 TuyE ” zF M: ) 8y¿~ 
Nếu a, = conat thì : 
RTn 
PxzZ£— = PÑq£~ — sự nay" (17.3) 


Từ phương trình (17.3) ta thấy thế điện cực vẫn phụ thuộc vào năng độ ion quyết 
định thế (trong trường hợp này là anion X”) và thế điện cực tiêu chuẩn. 


Bảng 17.2. Thế điện cực tiêu chuẩn của một số điện cực 
loại Ï có ion quyết định thế là anion. 














| Điện cự | Phản ứng điên cực J £. V Điện cực Phản ứng điện cực nG V 
IỤ= 3 —T, = ĩ = tem 
ƒ NGZN, .Pt SN, te SN -3⁄2 |[OH /O,.Pi| HO + CO, + 2e = 201 | +0,461 

| WOI/W |WOT + 4H1O Tóc = W + SOH | -105 || T/1,.Pt l + 2e =71 7 J«04355 
| sẽ %e Se+2e = Sể ~6.77 || Br /8m,. Pi Br+2e =2Bc Í+l0652 
| SbO, /Sb |SbO, + 2H,O + 3e = Sb+4OH” ~0.67 |[ CI /Cl,. Pt Cụ + 2e = 2C J+L3595 

sẴ8 Sx+2e = SỈ 051 || 1 /H,. Pt H,+2e  =2H +22 

PUFS(CN),- Fe(CN)j + e= Fe(CN)C | +036 || F /,.Pt F, 2c =2E. +2,87 

| IEe(CNj— | 




















Nhờ bảng thế điện cực tiêu chuẩn ta có thể đễ dàng thành lập phản ứng hớa học, 
giải quyết được vấn đề chiều phản ứng hóa học. 

b) Thế tiêu chuẩn của điện cục loại II. Như trên đã định nghĩa, điện cực loại II là 
điện cực thuận nghịch với anion, nhưng nguồn cung cấp anion là muối khớ tan có chứa 
anion quyết định thế : MX + ze = M+X thực ra là do MfỲ + ze = M, còn ÄX' chỉ 
tan vào dung dịch. VÌ vậy, điện cực loại II có thể biểu diễn như sau : XX” | MX | 


CT | AgCl | Ag 


Kim loại M (thí dụ Ag) đóng vai trò đây dẫn có trao đổi điện tử. Tương tự trên, 
thế điện cực loại II bằng : - 


: RT.ˆ 
PX~/xM = PX~/Mx ~ zr Ia-~ (17.4) 


Bởi vậy, thế của điện cực loại II được xác định bằng hoạt độ của anion. Người ta 
thường dùng điện cực loại hai làm điện cực so sánh, nhất là điện cực calomen, thủy 
ngân sunfat, bạc clorua, thủy ngân oxít và điện cực antimon, 
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Điện cực bạc clorua, Có nhiều cách chế tạo : 


1) Mạ bạc từ dung dịch phức bạc xianua lên một lá bạc nhỏ. Sau đó đem phân cực 
anốt trong dung dịch KC1 để biến bạc từng phần thành AgƠI. 


2) Đáp bột bạc oxít lên lá Pt nhỏ. Đem đốt nóng đến 400°C để khử bạc oxit thành 
bạc. Sau đó, đem phân cực anốt trong dung dịch KCI 0,1 NÑ (hoặc HƠI 0,1 N) ở thế 
2 Von trong lỗ phút để biến bạc thành AgCI. 


3) Đấp hỗn hợp bột gồm bạc clorat, bạc oxit và nước lên Pt nhỏ. Đem đun nóng 
như cách 2 ta được hỗn hợp bạc và bạc clorua, 


Chế tạo các điện cực bạc iodua, bạc bromua cũng tương tự như vậy. 


Đem ngâm điện cực AgCl vừa điều chế vào dung dịch 
KƠI bão hòa (hoặc 1 M, 0,1 M), Người ta thường dùng 
điện cực AgCl để đo thể tiêu chuẩn vì tránh được thế 
khuếch tán, người ta cũng dùng nó để xác định độ hòa 
tan của AgCl và nồng độ Ag`. Phản ứng điện cực AgCIl 
bằng ; AgCl + e =Ag + CI” 

Theo (17.4), thế điện cực tiêu chuẩn Øạ của nó 
bằng 0,2325V. 


Thế điện cực tiêu chuẩn của điện cực AgBr bằng 
+ 0/0774 Von, của Agl bằng -0,1522 Von. 


Điện cực cœlomen. Điện cực calomen là điện cực thủy 
ngân có phủ bột calomen Hg,Cl; ngâm trong dung dịch 
KCI . Trong điện cực calomen, muối KCI là 
chất làm tăng độ dẫn điện của dung dịch, làm cho nồng 
độ C[ và cation Hg?” ổn định. Nống độ KCI phải biết 


chính xác. Thường sử dụng ba nống độ dung dịch KCI : 
0,1N; 1N và bão hòa. Nồng độ KCI càng cao thì nồng 





+ ^ ~ Ẵ _ ^ 

Hình 17.1. Diễn cúc bạc clonue : 1) độ Hg càng thấp và Bề điện cực calomen càng nhỏ. 

dây bạc hoặc PL mua bạc ; 2) lắp Điều đó cớ thể giải thích được nhờ phương trình thế 
AgCl rắn : 3) dụng dịch KCI. điện cực của nó. Phản ứng điện cực calomen : 


1 : 
s HgÓI, t+ec=Hg+CI 
Theo (17.4) thế điện cực của calomen bằng : 
RT 
Ÿÿ “for Inac~ 


ac¡—- tăng, thế điện cực calomen giảm. Ö 259G, trong dung dịch KCI 0,1 N, thế điện 
cực calomen bằng 0,3365 V, trong dung dịch KCI - 1 N, thế điện cực calomen bằng 
0.2438 V. Người ta thường dùng điện cực calomen để nghiên cứu điện hóa. Trong các 
phép đo chính xác, thí dụ pH dung dịch, người ta dùng điện cực calomen trong dung 
dịch KƠI 0,1 N, vì trong dung dịch này, điện cực có hệ số nhiệt độ thấp nhất. Ngoài 
ra, người ta cũng hay dùng điện cực calomen trong dung dịch KC] bão hòa vì những 
lí do sau đây ; 1) chế tạo điện cực trong dung dịch này dễ dàng ; 2) nếu sử dụng cầu 
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li 
Ki 


“ 


muối chứa KCI bão hòa có thể ngăn được hiện tượng tạo mạch nồng độ. Thế điện cực 
calomen phụ thuộc vào nhiệt độ. Trong dung dịch KCI 0,IN ta có : 
@ = 0/388 - 0,00007 (t - 25) 

Trong dung dịch KƠI 0,1N : g = 0/2800 - 0,00024 (t - 25) 

Trong dung dịch bão hòa : œ = 0/2415 - 0,00076 (t - 25) 

Điện cục thủy ngân (l) sunfat, Để đo pH trong dung dịch sunfat, thường không 
dùng điện cực calomen Hg,Cl; mà thường dùng điện cực thủy ngân (D sunfat. Điện 
cực thủy ngân (Ï) sunfat là điện cực tương tự điện cực calomen, chỉ khác nhau là lớp 


calomen được thay bằng lớp thủy ngân (l) sunfat, muối KCI được thay bằng muối 
sunfat (hoặc axit sunfuric) : 


Ptị Hg| Hg;§O,, H,§O, ( = ..)J| - 
Phản ứng điện cực Hg,§O, như sau : Hg,8O, + 2e  2Hg + SO?” 
Ở đây, z = 2 nên phương trình (17.4) có thể viết : 


RT 
` Ø = Pa — 3g Inaso~ 

Thế tiêu chuẩn của điện cực này là 0,6141 V, 

Điện cục antimon. Điện cực này dùng để do pH của dung dịch. Chế tạo điện cực 
antimon như sau : Phủ lên antimon một lớp antimon oxít Sb;O;, hoặc antimon' hiđroxit 
Sb(OH);. Lớp antimon oxit này dễ tạo thành trên mặt kim loại Sb, thậm chí để $b 
ngoài không khí cũng đã có một màng Sb;O tạo thành trên bề mặt. Nhưng để cho 
lớp 5b;O; tốt hơn, có thể hơi nung nóng nhẹ. Điện cực antimon có thể biểu diễn theo 
sơ đô sau : 

Sb| Sb,O;, H”||... hoặc §b | §b(OH);, H*||... 

Phản ứng điện cực của nó như sau ; 

25b + 3H¿O = §b;O; + 6H” + 6e (a) 
trong đó z = 6 ; hoặc : S5b + 3H;O = Sb(OH); + 3H" + 3e 
trong đó z = 3. Thế điện cực của nớ bằng (tính theo (a)) : 


6 
RT 3sp,.O, © 8H” 

f =faTgg n~; 
3Sb - â8HO 


Khi Asuo, “ âsp, = Ai o = 1, phương trình trên thành : 


R RT 
 =0ay+* &£ InaP+ = ø„ + ¬ Inau+ 
Tính theo phương trình (bì ta cũng được cùng một kết quả : 


? =0. + = Ina + = ø, — 2,8, Š pH (17.5) 
Các thế của các điện cực antimon khác nhau thường cho các giá trị không trùng 
nhau. Vì vậy, trước khi sử dụng một điện cực antimon nào đó để đo pH ta phải đo 
thế của điện cực antimon này trước so với một điện cực so sánh. Thế điện cực Sb.O; 
chỉ đúng trong khoảng pH từ 2 đến 9. Ở các dung dịch axít hơn hoặc kiểm hơn, 8b,O; 
bị hòa tan. Do cách chế tạo dễ dàng và điện cực lại ít bị nhiễm độc, điện cực Sb,O; 
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a5. 


hay được dùng để đo pH. Nhưng nếu muốn có những giá trị pH thật chính xác thì 
không nên dùng. : 


cì Thế tiêu chuẩn của điện cực loại IIỊ. Điện cực loại [I1 là điện cực ba lớp : 
M | MA | MA | MA : 
Ph| PbC;O, (rán)| CaC,O, Grán)| CaOl, 

Phản ứng hóa học chưng của điện cực như sau : 
Phyăn + CaC,© rym =- PbC,O„,zn 

Biến thiên hóa thế của phản ứng này bằng : 


ÂM = Mi O vua Ÿ “cát Ý ÖMc — “phán — “CaCO, 


+ Ca?” + 2e 


vì #'PbC,O (rắn) + #e › #pp › #*CáC,O (rắn) không đổi và “c„+ = „2+ + RTlna- + nên biểu 
thức trên có thể viết : 

A = Au, †RTÌHa ¿+ với Aư, = '!PbC,O (rắn) +ert† + 212 — Mpp ~ #CaC,0 (rắn) 

Biến thiên hơa thế này bàng công điện. Th cớ : -zF@ = A, + Rlna..:t 

Ỏ đây, z = 2, suy ra 

Â“e _ RT RT 
# = —'gE — 2£ lac¿t = ý — di Inactt q7.6) 

Từ biểu thức này, ta thấy điện cực loại ba thuận nghịch với cation. Người ta dùng 
điện cực loại ba để do thế của các kim loại hoạt động mạnh như Na, K, Ca v.v. 

ở) Thế của điện cực oxi hóa — khử. Điện cực oxi bóa - khử là loại điện cực cấu 
tạo từ dung dịch chứa hệ oxi hơa - khử. Điện cực kim loại quý, trơ về mặt hóa học 
ngâm vào dung dịch này đóng vai trò dây dẫn. Giả dụ trong dung dịch có chất oxi 
hóa Ox và chất khử Red, Phản ứng điện cực oxi hóa - khử xảy ra như sau : 
Ox + ze = Red 


Thế điện cực của hệ này tính tương tự như trên : 


RT ,- [Oz] 
? = #o + y? vàn 


Trong trường hợp tổng quát, phản ứng điện cực có thể viết : 
aA + bB +... + ze = xX +yY +... (a) 
Thế điện cực của hệ oxi hớa - khử này có thể biểu diễn bàng phương trình : 





L b 
RT, [Oxl RT, 3A - 8g 
PC IBẠNÉt TẠP  ụi (17.8) 


Nếu cho hệ số tỉ lượng của dạng oxi hớa có giá trị dương, của dạng khử có giá trị 
âm, phản ứng (a) ở trên có thể viết lại thành : 


yVA +ựnB + .. + se = Cy)X + Cự/J)Ÿ +. 
Các hệ số tỈ lượng có thể viết chung là y„ phương trình (17.8) có thể viết thành : 
RT 
® =0a†? =3 S na, (17.9) 


Với y có giá trị dương nếu là y của chất oxi hóa và y cớ giá trị âm nếu là hệ số 
tỉ lượng của chất khử. 
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Thế 


Thí dụ 1. Viết biểu thức thế điện cực Fe2'/Ee* 
Phản ứng điện cực : Fe?” + e = Fe?*, Ỏ đây yrư* = -—1, Yre? = I 


Theo (17.9) thế điện cực bằng : 
RT 
gu So Zp#+. Inacst + Yré? + Inars+] 


RT RT, ^ref 
=0 + T [(+l)lnar + + (-U)lnar 2+] = LẮNN TK In m 





Thí dụ 2. Viết biểu thức thế điện cực của hệ oxi hóa - khử MnO;/Mn?” 
Phản ứng điện cực : MnO, + 8H” + 5e = Mn” + 4H,0 


trong đó ywy¿* = T1, ŸMnO, +1, ?Ho * —Ả, yu* = Tổ, z = õ. 


Thế điện cực tính theo (17.9) bằng : 
RT 


P = #a * SE DMno, - ÌBAynoT- † yp* . Ina€ + ywyt. Ina,z£ + ?H„o - mây o] 
RT z 
= ø;, + SƑL(+UInano + (†8)lna,+ + (—1) Inawr+ + (—#)nạ,, oÌ 


8 
#.M +8] 1 4I TÊN] RE BAgiè 

= #o + | Imawno-- + Blnar+ — Inawrs+ — nây o } BC 3 00270 PE=n 

Mn ' HO 

Nhưng điện cực hiđro tiêu chuẩn có ai? = 1, hoạt độ của nước ft o = 1, phương 


trình trên sẽ thành : 


RT ®MnO,_ 
p= ae Ìn — 


Biết thế điện cực tiêu chuẩn của hệ ôxi hóa - khử ta cớ thể' dễ dàng thiết lập cân 
bằng phân ứng oxi hóa khử và chiều của phản ứng này. 


Thí dụ 3. Xác định chiếu của phản ứng nếu ta dùng natri bismutat để phát hiện 
ion Mn”” trong hớa phân tích, Cation Mn?*` khi phản ứng với BiO; đế bị oxi hớa thành 


MnO, làm cho dung dịch có màu tím. Từ bảng thế điện cực ta có : 
BiO; + 2e + 6H" = BỈ” + 3H,O có ợ? = 1,759 V 
MnO, + 5e + 8H” = Mn?' + 4HO có g9 = 1,507 V 
Phản ứng tổng cộng khi cho BiO, tác dụng với Mn?F bằng : 
5BiO, + 2Mn”” + 14H” = 6BẾ” + 2MnO; + 7H,O 
VÌ gị — p§ = 0,252 V nên phản ứng phải chuyển từ trái sang phải, nếu hoạt độ 
của các cấu tử bằng đơn vị. Nhưng Ø; = ?¿, nghĩa là : 


ĐI 3 Tác ue l6 
1/769 + TT ] 5o, - SH, = 1,507 + TT | nh n 
; 10 “5 sỗ 4+ S3: T0E !" ( aệ 2+ 
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2 
AMnO, - 2g” 0,252.10 
SUY Ta : log Ea = logR = “gosn- ~ 42,6 
: `ÂMnẺ” - Ahịo, + 8H Ỳ , 

Từ đó chứng tỏ rằng ý, = ø¿, hằng số cân bằng của phản ứng rất lớn, phản ứng 
hoàn toàn lệch sang phải. - 

Thế của các điện cực oxi hớa khử có mối liên hệ chặt chẽ với thế của các điện cực 
loại Ï tương ứng. Nếu kim loại M có hai loại ion ở trong dung dịch -loại ion có hóa 
trị cao MÊ” và loại ion có hóa trị thấp MỸ ~ thì ta có hai điện cực loại 1 : 


MC| M có PM°T/M 
MỸ | M có ©M/M 
và một điện cực oxi hớa khử : M| MỸ, MP“ cớ thế tiêu chuẩn PM}: 
Ta có thể nhận được ion hơa trị cao M°” trực tiếp từ kim loại M hoặc qua giai 


đoạn trung gian tạo thành ion hóa trị thấp MỸ. Quá trình hòa tan đẳng nhiệt này có 
thể biểu diễn theo sơ đồ : 


MỸ 
. AQ 
MO - MỐI. —  yyCt 
Công hòa tan M thành M°” bằng ; AG, = -c,Fpprt 
Công hòa tan M thành MỸ bằng : AG, = -t,Fgøyt 


Công biến đổi M'” thành M“” bằng : AG; = ~(c„+ — t¿)F@ptre? 
Nhìn sơ đồ trên ta thấy : AG; = AG; + AG; suy ra : 

c¡PøMct = tÊ@ppt + (c¡ — t2)F@MChaựết (17.10) 
Phương trình (17.10) được gọi là quy tác Luther, 


Thí dụ ; Tìm mối liên hệ giữa thế điện cực tiêu chuẩn của hệ oxi hớa - khử 
Cu”°/Cu” với các thế điện cực loại I của đồng. 


Cu?' + 2e = Cu có ~AG? = 2F002?⁄cụ¡ 
Cu?” +e = Cu? có ~AG3 = 2P/Q2†/cụ† 
Cu +e = Cu có -AG$ = 2FØÈu†/cụ 


Ấp dụng quy tác Luther, ta có : c, = 2, tị = l nên. 


2F/Cu*jcu “ FØCu'/cu † FØew/cu 
Trong trường hợp chung, quy tấc Luther có thể viết : 


#Ptằng cộng Z0) 17.19 
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trong đó z là số electron tham gia vào phản ứng tổng cộng ; Đồng cộng - thế tiêu chuẩn 
của phản ứng tổng cộng ; z¡ — số electron tham gia vào phản ứng trung gian ; ØÈ`~ 
thế tiêu chuẩn các phân ứng trung gian. 

e) Thế diện cực khí. Điện cực khí là điện cực kim loại trơ (Pt) nằm tiếp xúc với 
khí và dung dịch chứa ion của khí này. Các phân tử khí hấp phụ lên bề mặt kim loại 
bị phân tách thành các nguyên tử hấp phụ tham gia trực tiếp vào quá trình điện cực. 


Không phải bất kì kim loại nào cũng có thể dùng làm điện cực khí Kim loại được 
chọn làm điện cực khí phải đạt được những yêu cầu sau đây : 


1) Nó không được tham gia phản ứng hớa học với khí mà chỉ đóng vai trò tiếp xúc 
dẫn điện electron giữa khí và dung dịch cớ các ion khí này ; l 


2) Nó phải xúc tiến cân bằng điện cực, nớ là chất xúc tác cho phản ứng điện hớa ; 


3) Nó phải đảm bảo khả năng tạo bề mặt tiếp xúc rất lớn giữa khí và dung dịch, 
Người ta thường dùng Pt và các kim loại nhớm Pt để làm điện cực kim loại cho điện 
'cực khí. 


Điện cục hidro. Điện cực khí có :ý nghĩa quan trọng nhất là điện cực hidro. Sơ đố 
biểu diễn của điện cực như sau ; H'HẠ;, Pt. 


Trên ranh giới phân chia điện cực - dung dịch chứa H* cớ phản ứng sau : 
2H +2e = Hạ 

Biến thiên hơớa thế của một mol ion H* bằng : 
Am = 3) 49 = 2RTIna,+ + RTInP,, 


trong đó » mh.= —2ưù* — 2m. Mu H Pu, - áp suất riêng phần của khí hiđro 
an? - hoạt độ ion HỶ, suy ra thế điện cực hiđro : 


' 


_ Âm — “2 RT, ; RT RT a 
PH*m, BÊ Ho: 7i 2g Iai+ _ 2rItPu, = ga † § ii ng 


nhưng øq của điện cực hiđro bằng không, nên : 


PH?m, “ Thượn giám 
Ở 2B°C, ta được : PhŠm, = 0/0891logap+ — 0,02985logP,, 
Sử dụng chỉ số hiđro : pH = -loga,+, rH = -logÐi, „ tR CÓ : 
PHỶn, = ¬0,0591pH + 0,0295rH : (17.18) 
Nếu P„ = 1atm thì rH = —logPụ = O0, ta có : PH”m, = ~0,059lpH (17.14) 


Bởi vậy, ở những điện cực xác định, thế điện cực hiđrô là đại lượng pH của dung dịch. 


Ý nghĩa vật lí của rH cớ thể giải thích như sau : Nước bị nhiệt phân thành hiđro 
và oxi ; 2H;O = 2H, + O;. Lượng khí O; và H; tạo thành ở nhiệt độ phòng có hàm 
lượng rất nhỏ. Ở 2ðC, áp suất cân bằng của hiđro bằng 10?atm, do đó rH = 27. 
Đại lượng rH này là rH của nước tỉnh khiết. Nếu +H < 27, lượng khí hiđro tăng hơn 
thì môi trường bão hòa khí so với lượng cân bằng, nghĩa là khả năng nhiệt phân cao 
hơn. Do đơ rH là mức đo khả năng khử của đung dịch. 
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Điện cục oxi. Khác với điện cực hidro, điện cực oxi là điện cực bất thuận nghịch, 
được viết theo sơ đồ sau : OH /O,, Pt. 


Phương trình phản ứng điện cực phụ thuộc vào pH của môi trường. Trong môi 
trường axit, phản ứng điện cực của nó có thể viết : 


O; + 4H! +4e = 2H2O ÿ6¡o = 1,229V 
Trong môi trường kiếm : O; + 2H;O + 4e = 40H ợQ on” = 0,401V 
Sự biến thiên hóa thế của phản ứng điện cực trong môi trường axít : 
A #àyi = ~HQ, — 4myf£ — 4m, + 2tr o = const ~ HT — 4RTina,t 
và trong môi trường kiểm 
Á Phưiếm = To, — 2u o* — 4u, + 40p = const — RTnEO, + 4RTinasn~ 


Trong cả hai trường hợp, công điện của quá trình đều bằng 4Fạ¿, VÌ vậy, thế điện 
cực oxi trong môi trường axit bằng : 


RT RT 
Po/mo = P0/no † qgIn an† -Po, = 1,229 + -TrIna,t. P (17.15) 


Còn trong môi trường kiểm : 








P p4 
RT O, RTr ° 

#onrm,o = 9H Ho + zIm Pï 2= 0,401 + ng — (17.16) 
BÀ + âGH- 'OH 


Cả hai phương trình (17.15), (17.16) đều tương đương nhau. Vì thực ra, giữa a¡;† 
và aou— liên hệ với nhau theo biểu thức : K„ = ay;*.ao¡;- (trong đó K„ - hằng số 
phân l¡ của nước). Nếu thay a¡+ = K_,/Aon— vào phương trình (17.15) ta được (17.16) 
hoặc ngược lại cũng vậy, như vậy ở 2ð°C, phương trình thế điện cực oxi bằng : 

Poy/Ho = 1,229 - 0,059pH - 0,0148rO (17.15a) 
với tÔ = logPQ, 


Ấp suất riêng phần của O; nằm cân bằng với nước là 10?”atm, nghĩa là rO = 97, 
Nếu rO < 27, dung dịch sẽ có tính oxi hóa vì theo (17.1ỗa), nếu rO tăng l đơn vị 
(nghĩa là áp suất riêng phần của oxi giảm 10 lần), thế điện cực oxi giảm đi lõmV. 

g) Điện cực hỗn bống. Diện cực hỗn hống là điện cực kim loại hòa tan trong thủy 
ngân, ngâm vào dung dịch muối kim loại của nó : M”|M,„ Hg. 

Cân bàng điện cực chỉ xác lập giữa ion kim loại MỸ” và kim loại nằm trong thủy 
ngân : Hg + mM?' + zme = Mụ„(Hg). 

Còn thủy ngân không tham gia vào cân bằng điện hóa trên ranh giới điện cực - 
dung dịch ; nó được coi như môi trường trơ dùng để hòa tan kim loại M. lon M? là 
ion quyết định thế. Thế điện cực hỗn hống được mô tả bằng phương trình : 


m 


RT AjyZT 
Øyz† v= @ + + 2,308——- log 
MÍ /M„,Hg MỈ M„.Hg zmF 2M, (Hạ) 





{17.17) 


Từ phương trình (17.17) ta thấy rằng thế của điện cực hỗn hống phụ thuộc vào 
hoạt độ của ion kim loại có trong dung dịch và hoạt độ của kim loại ở trong hỗn 
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hống. Nếu kim loại nằm trong thủy ngân ở trạng thái nguyên tử (m = 1); thỉ phương 
trình (17/17) có thể viết thành : 





RT, 32wT 
PM” JM.Hy = p$£* + 2,303—— log (17.17a) 
M  M.Hg MỸ ”M,Hg SE ng 
Điện cực hỗn hống phổ biến nhất là điện cực hỗn hống cađimi : Cd”!/Cd, Hg. Phản 
ứng điện cực của nớ : Cả?” + 3e + Hg = Cd(Hg) 


Thế của điện cực hỗn hống cađimi : 


8q}? 
L) 2+ = øp 2+ + RT TH li 
Cá. /Cd,Hg Cd /Cd,Hg ” 2F ca 


§18. Các điện cực chọn lọc ion 
1. Điện cực thủy tỉnh 


Điện cực thủy tính được sử dụng rộng rãi trong kí thuật phòng thí nghiệm. Nơ là 
một quả cầu thủy tỉnh mỏng có đường kính 1-1,5em chứa dung dịch. Sau đó, ngâm 
điện cực bạc clorua hoặc điện cực quynhiđron vào dung dịch này, 

Thủy tính là một chất lỏng quá lạnh của dung dịch silicat nào đớ. Trong trường 
hợp đơn giản nhất, muối silicat tạo thành từ các cation kìm loại và anion silicat 


SiOT” - Nước thấm ướt thủy tỉnh, hấp phụ lên bề mặt thủy tỉnh và hiđrát hóa các 


anion SiO” . Khi ngâm thủy tính vào dung dịch axít, các cation HỶ cơ linh độ ion 
lớn, kích thước ion nhỏ nên lọt sâu vào bên trong thủy tỉnh trao đổi chỗ với các cation 
kim loại kiểm. Nếu màng thủy tỉnh mỏng ngâm lâu vào môi trường axÍt thì các cation 
H” lọt sâu vào màng đến độ "bão hòa" ion HỲ ; lúc này cơ thể coi như màng "bão 
hòa" ion H”. Khi ngăn hai dung dịch axít có nồng độ khác nhau bằng màng thủy tính 
này, trên bề mặt thủy tỉnh 
sẽ xuất hiện các bước nhây 
thế phụ thuộc vào pH của 
dung dịch. Khi tiếp xúc với 
các dung dịch loãng hơn, 
màng thủy tỉnh "bão hòa" HẺ 
nhường H“ cho dung dịch : 
bề mặt thủy tính dư SiO?” 
nên tích điện âm, còn lớp 
dung dịch ngay sát bề mặt 
thủy tỉnh sẽ dư H” và tích 
điện dương. Giả dụ rằng ở 
hai bên màng thủy tỉnh chứa 
hai dung dịch axít cớ nồng 
độ [H”]z ở bên trái màng 
thủy tỉnh lớn hơn nồng độ 
|HỶ|g ở bên phải màng thủy 
tỉnh (H11, > [H”];) thì xác suất tách H” vào dung dịch bên trái sẽ ít hơn vào dung 
dịch bên phải. 


5 





Hình 18.1. Sở đồ chuyển ion H” qua thành thủy tỉnh 
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Ta nghiên cứu công chuyển ion HỶ từ dung dịch bên trái đặc hơn sang dung dịch 
bên phải loãng hơn. Trên aa' của thủy tỉnh tiếp xúc với dung dịch đặc hơn cố quá 
trình : 

+ + 
Hạ k1] Huy 
Quá trình này đạt được cân bằng khi HỆ = Hạ. 


Hàng số cân bàng : 


+acb 
1. THẾ 
K,  [HỊP 





K„,= 
trong đó [HT 


PP, [HIỆP là nồng độ cân bàng của ion HỶ ở thành aa” và trong dung 
dịch ø. 


Công của quá trình chuyển này bằng : 








A„ = RTlnK), ~ RTI GIÓ RTI Huy 2 Đế 
= n = n = _— n =, n 
“ “ Hï ĐỘ) [H”I, 
Trên thành bb' của thủy tỉnh tiếp xúc với dung dịch loãng hơn có quá trình 
+ + 
Huy —> Hạ 
[HTIẸP 
Jhi cân bằng, có : =——Ê 
[H TP. 
bb 


Công của quá trình chuyển Hý,, — Hỷ bàng : 


[H”] 
A¿ = RTlnK; — RTin 
(H Tuy 


Công chuyển một mol H” từ dung dịch đặc sang dung dịch loãng qua thành thủy 
tính bàng tổng hai công trên : 


+ + 


(H*),„ [H*] 
A=AÁ +A,= -RTin -R # - RTln—£ 
„ ø nK, Tìn mì, RTinK, P N 





K [Hy [H*] 
= RTin-Ê + RTin—— + RTin_ xế 
1 [HT] [H”]; 


“ aa" 








Nếu cả hai mặt màng thủy tỉnh có tính chất hóa lí giống nhau thì K„ = K; và 
[H”],.. = [H*”]¿„.. Do đó : 
[H”1, 


A = RTln-.—r 
[H', 





(18.1) 


Tổng tất cả các bước nhảy thế trên cả hai bề mặt màng thủy tỉnh được gọi là thế 
điện cực thủy tỉnh. Công điện chuyển ion HÌ qua màng thủy tỉnh bằng 


A=zFp (18.3) 
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Šo sánh (181), (182) ta rút ra 





#ụ = RTI THẾ, 
z Tln : 
IHT; 
ở đây, z = l nê bê n là 1 18.3) 
ây, z = ên ø = : 
y T [H' ( 


Từ phương trình (18.3) ta thấy điện cực 
thủy tỉnh chỉ phụ thuộc vào pH, vì vậy, người 
ta dùng điện cực thủy tỉnh để đo pH của 
dung dịch. Cấu trúc của điện cực thủy tỉnh 
như hỉnh 18.2. Để đo pH, người ta ngâm điện 
cực thủy tính vào dung dịch nghiên cứu theo 
sơ đổ sau : 





























Hình 182. Số đô điện cực thủy tỉnh. 


-Agl AgOIl, HCI 0,1N| thủy tỉnh| dung dịch HỆ || KCI bão hòa, Hg,CI;| Hg + 
x — 





° 
điện cực thủy tỉnh 


điện cực so sánh 


Cả hai mặt thủy tỉnh hoạt động như điện cực hiđro. Do đó, mạch trên tương ứng 


với mạch sau : 





-Ag| AgCl| HƠI 0,1N| H,(Pt).... (Pt) H,Ídung dịch axit Hệ |KCI bão hòa) Hg,Cl.| Hg + 
— 





I 


—¬* 
H 


và được như hai pin l và II mắc nối tiếp. Tích số tan của AgCl bàng 1,56.10”! nạn 


[Ag”] = 1,56.10 19/017]. 
0,1 ; hệ số hoạt độ bằng 0,78 ; nên 


Trong dung dịch HƠI 0,1N, nồng độ m 


[CUF] = 0,78.0,1 = 0,078. 
Thế của điện cực hiđro -của mạch I (bên trái) bằng ; 
#®u, = 0,05915log 0,1.0,/78 = -0,06553V 


Thế điện cực bạc clorua : PAgCtAg = Pa † 0,0591511og2.10”? = 0,28505V. 


Sức điện động của mạch I bằng : 


ĐỊ = fhỦ/m, — PAgcvAy = -0.06553 - 0,28505 = -0,365059V 


Đối với mạch II (ở bên phải) ta có : PHỶm, = 0,05915log[H”]_ 


hạ cung = 0,024138V. 


Đo đó, SDĐ của mạch ÏI bằng : 


H 


SDĐ chung của eã hệ ;E = Đị t Bị 


= -0,3505 + 0,2438 - 0,05915log[H*]ø 


Suy ra : 


pH= 


b + 0,1067 
0,05915 


hÈ 
Bị = ng cung — PHởni, = 0/2438 — 0,06915log[H"]« 


= -0,1067 + 0,05915pH, 


48.4) 
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Từ phương trình (18.4) suy ra : chỉ cẩn đo SĐĐ chung E của mạch là ta tính được 
ngay pH của dung dịch. Diện cực thủy tỉnh có nhiêu ưu điểm : 1) Khi đo pH không 
cần phải đưa thêm những chất lạ vào dung dịch (như hiđro, quinhiđron v.v.) ; 2) Thế 
điện cực không phụ thuộc vào sự có mặt những chất oxi hóa hoặc chất khử ; 3) Điện 
cực có thể dùng trong một vùng pH rộng ; 4) Điện cực không bị nhiễm độc ; 5) Thế 
điện cực được xác định rất nhanh. Tuy nhiên, điện cực thủy tỉnh cũng cớ một số khuyết 

điểm : 1) Điện trở thuần của màng thủy tỉnh 
ở vào khoảng chừng vài triệu ôm nên phải 


ty : dùng máy đặc biệt nhạy để đo SÐĐ ; 2) Điện 

-_02 cực thủy tỉnh không sử dụng được trong môi 
trường cố pH > 12 vì trong các dung dịch 

g này điện cực không còn trao đổi ion H” được 


nữa ; 3) Sự có mặt các cation kim loại kiểm 

ảnh hưởng mạnh đến điện cực thủy tỉnh ; 4) 

Trong dung dịch axít mạnh pH < 0, phép đo 

cũng thiếu chính xác vì mối liên hệ [H”]¿„ 

— [H”]¿¿y ¿ạạ không còn là mối liên hệ đơn 

` 0g pH giản (xem hình 18.3). Ngày nay, người ta cho 

điện cực thủy tỉnh là điện cực có thế màng 

: : ' (thế Donnan). Thế màng xuất hiện trên điện 

TÌN104-5Ñ JEEEAS SE gi cục thủy nh sọ thủy tỉnh là do tính chất trao đổi ion của 
l điện cực thủy tỉnh : 


g2 


04 


+ + _ rt + 
Thúy tinh) + Hung dịch) TH nay tinh) + Na ung dịch) 


Số chỗ xây ra phản ứng trao đổi này trên bề mặt thủy tỉnh là không đổi và rất 
hạn chế. Vì vậy, tổng hoạt độ ion Na” (a),„+) và H” (a;+) trong thủy tính không đổi : 


tạ + Aiit = a (185) 


Hàng số cân bàng phản ứng trao đổi trên bằng 
* az;z†+.a nộ 
K=—— (18.6) 
8H -Ê NaT 
Từ (18.5) và (18,6) suy ra : 
auq"  awa+ + Kapr 
ai? = K.a 
Công chuyển (HỶ lạung đị —° tHẺ Tuy tnh Đằng : 
* : 
[HH llungdịch 


A,= -_RTlnK, +RTln 
œ [HT 


ứ 
thủytinh 
Công điện zF@ (ở đây z = l). Vậy, ta có : 
RT 
thủy tnh = #ọ + xh (K:an+ + AN„*) 
Nếu K, ai;+ >> aya+ xây ra trong môi trường axit và môi trường có pH < 9 thì : 


` RT # 
# thủy tỉnh = C0nSt, + =lnai 
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“ăấ! 


Điện cực thủy tính trong trường hợp này là điện cực chọn lọc đối với ion HẺ và 
dùng để đo pH rất tốt. Trong biểu thức tính thế điện cực không hề cớ một ion nào 
khác, vÌ vậy, cổ thể đo điện cực trong những hệ oxi hóa - khử, trong những dung 
dịch cớ những kim loại quý, hiếm và nặng, kể cả những chất đầu độc điện cực như 
các ion AsO;”, §?” v.v., chất hữu cơ. Điện cực thủy tỉnh còn có thể do trong những 
dung dịch đục. Vì vậy, điện cực thủy tỉnh dùng để đo pH trong sinh vật 


Nếu K, ai+ « Awat — Xây ra trong những môi trường kiểm có pH > 9 - thì : 


, RT 
thủy tình TP Const, * ¬.< ANaT 


Điện cực thủy tỉnh lúc này hoạt động như một điện cực natri, thế của nó không 
phụ thuộc vào pH của dung dịch. Vì vậy, điện cực thủy tỉnh còn là điện cực chọn lọc 
ion, nghĩa là điện cực nhạy với một ion nhất định. Ỏ pH > 9, nó cớ độ chọn lọc Na” 
(kim loại kiềm). Nếu thay Na* trong thành phần thủy tinh bàng các ion khác ta được 
các điện cực thủy tỉnh chọn lọc cation khác nhau như điện cực chọn lọc ion Na", K', 
Ag', NH‡ , TH, LẺ, Cø” và thậm chí cả các cation hữu cơ. 


Ngoài điện cực chọn lọc ion cớ màng là thủy tính người ta còn dùng màng chọn 
lọc là các ionit rấn hoặc lỏng, những đơn tỉnh thể muối, các màng dị thể. Những điện 
cực chọn lọc này có thể xác định các ion Ca?', (Ca2* + Mg”*), Zn?', Pb?*, La**, CI, 
BE. I,S,£. GIO., NO; v.v. Tất cả các điện cực chọn lọc ion đều dựa vào nguyên 
tắc màng bán thẩm. Chẳng hạn, trong điện cực chọn lọc ion Ca?" người ta sử dụng 
màng lỏng chứa dung dịch 0,1M canxi điđêxinphotphát nào đớ để các ion phốt phát 
và poliphotphat tạo thành phức với các ion Ca?', Vì vậy, màng có khả năng bán thẩm 
đối với ion Ca”, Trong điện cực chọn lọc ion ÈF `, người ta sử dụng màng đơn tỉnh 
thể lantan florua có độ dẫn điện theo ion F”. Các điện cực chọn lọc ion dựa vào khả 
năng liên kết các cation bằng các phân tử vòng lớn, trung hòa, chẳng hạn những phân 
tử chất kháng sinh (valinomixin) hoặc những polieste. Người ta còn sử dụng men làm 
điện cực chọn lọc ion. Điện cực men được ứng dụng trong y học, sinh học để phân 
tích glucozơ, urê, axít amin và những chất chuyển hóa (metabolit) khác, Điện cực men 
là điện cực có chứa một loại men nhất định dựa vào khả năng xúc tác biến đổi những 
chất có bản chất hớa học gần nhau thành một chất men. Chẳng hạn, nếu men xúc 
tác cho phản ứng làm thay đổi pH của môi trường thì nhờ điện cực nhạy pH có phủ 
màng gen hoặc màng polime chứa loại men này ta xác định được định lượng chất bị 
biến đổi dưới tác dụng của men. Từ urê, khi cố mặt men urêza ta thu được NHỉ Ỗ 


2. Các màng sinh vật 


Các màng bán thẩm cớ rất nhiều trong chất sống như CS Khi 
các màng tế bào, các màng huyết tương. Những quy luật #—— -—$ờy) 
vận chuyển chất qua màng sinh vật tuân theo những &—=.==ẽ 
quy luật điện hóa. Nghiên cứu quy luật điện hớa các ~—~ SN 
chức năng của hệ sinh vật là đối tượng của sinh - điện 
- hóa học. Đây là một chiều hướng rất mới trong điện = § 
hóa và trong sinh học. —. = 


Màng tế bào (hình 18.4) có cấu tạo hai lớp lipit có 2 
nhóm phân cực 2 hướng ra ngoài. Ở mặt ngoài màng 
có lớp phân tử anbumin giữ cho màng tế bào bền vững. 
Các kênh lipoprôtêin đặc biệt 4 (là phức của lipit với Hình 18.4. Sở đồ màng tế bào 
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anbumin) xuyên qua màng tế bào đớ. Các quá trỉnh vận chuyển chọn lọœ ion xảy ra 
qua các kênh này. Dung dịch ở bên trong tế bào chứa nhiều ion KỶ có khả năng thấm 
lọc vào trong màng tế bào. Hiệu thế trên màng tế bào phụ thuộc vào hiệu nồng độ 
ion ở trong và ngoài tế bào. Thế màng của sợi cơ bấp và não khí không hoạt động là 
60 ~ 95mV và được xác định bằng công thức : 


/ RT (Ak#)trong 
màng ” ˆT ^ Ga ®)ngoại 


(Aw*) vong VÀ (kC*)ngoại chỉ hoạt độ KỶ” ở trong và ngoài màng tế bào, 


Khi cơ bấp hoặc dây thần kinh hoạt động, thế màng sẽ bị thay đổi. Ở thời điểm 
kích thích đầu tiên, các ion Na” có khả năng thấm lọt vào trong màng. Sau đó, người 
ta quan sát thấy ion KỲ lọt qua màng ra môi trường bên ngoài. Hiện tượng này tạo 
thành sống thế tác dụng. Màng cũng đóng vai trò quan trọng trong cơ chế tiêu thụ 
(hay tỏa) năng lượng trong cơ thể sống, đặc biệt màng ađênozintriphotphat (ATP). Khi 
chuyển năng lượng, ATP biến thành ađênozinđiphotphat (ADP), đến khi chuyển năng 
lượng theo chiếu khác, ADP sẽ nhận nhóm PO” để thành ATP. Quá trình tạo ATP 
được gọi là sự photphoric hóa. Quá trình này trong cơ thể động vật và cơ thể người 
cùng xảy ra với quá trình hô hấp. Chỗ tái sinh ATP trong màng động vật là chỗ có 
các hợp phần đặc biệt của màng : thể tỉ lạp (hay còn gọi là thể hạt sợi mitocronin). 
Năng lượng cần cho tế bào hoạt động là do các thể tỉ lạp cung cấp. Mitocronin có hai 
màng bao bọc : màng trong và màng ngoài. Sự biến đổi năng lượng của các liên kết 
hóa học thành thế màng xảy ra ở màng trong là màng có chứa các men phức, đồng 
thời màng trong đóng vai trò dẫn điện electron của màng. 

Có nhiều cơ chế vận chuyển ion qua màng. Theo cơ chế chuyển ion, chất mang ion 
(ionopho) LỄ tạo phức với cation C” trên bế mặt màng : CŨ +LU =CL Phức này 
khuếch tán tới mặt đối diện của màng. Ở mặt này, phức phân li thành CỶ và L. CỶ 
chuyển vào pha nước còn ` quay ngược trở lại : 

L L. màng 





C? 





c? 





Ơl __—_—, CI 
`” màng 
lon có thể chuyển do phản ứng oxi hóa khử trên ranh giới phân chia lipit - nước : 
B =œB+e 
Phản ứng này kèm theo sự chuyển electron vào màng. Sơ đổ chuyển electron có 
thể khác nhau phụ thuộc vào khả năng tan hoặc không tan của chất B trong pha lipit : 























B B B B 
e e 
\ mặt màn gÍ 

B B 
e e 

B B 
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Cơ chế này xảy ra khí nghiên cứu các tính chất của màng trong hệ 12T. Một 
chiều hướng quan trọng khác trong việc nghiên cứu điện cực hóa học sinh vật là nghiên 
cứu các hệ men, chẳng hạn đem các men mieotinamit - ađeninđinueleotít (NADN), 
PhlavinmononueleotÍt và coenzim vào màng photpholipit hai lớp. Trong những điều kiện 
xác đình, các màng này tạo thế màng bằng các phản ứng oxi hóa khử trên ranh giới 
màng - dung dịch, màng còn có khả nang để eleetron hoặc proton lọt qua. Những thí 
nghiệm này giúp ta hiểu cơ chế biến đổi năng lượng và chuyển electron trong cơ 
thể sống. 


$19. Các hệ điện hóa 
1. Phân loại các hệ diện hóa 


Một nguyên tố ganvani bao giờ cũng gồm hai điện cực ngâm vào dụng dịch muối 
của nớ. Tùy thuộc vào sự khác nhau về lí tính (hoặc hóa tính) của điện cực (hay của 
dung dịch} có thể có ba loại hệ điện hóa khác nhau : Nếu nguyên tố ganvani tạo 
thành từ hai đung dịch cớ thành phần hớa học giống nhau, có nồng độ giống nhau, 
từ hai điện cực cớ thành phần hóa học giống nhau nhưng có lí tính khác nhau thì 
nguyên tố ganvani này được gọi là mạch vật lí. Do hai điện cực của hệ có cùng bản 
chất kim loại (tức là cùng một kim loại) nên trên cả hai điện cực chỉ có một phản 
ứng điện cực. SĐĐ của hệ như vậy sẽ bằng không nếu lí tính của điện cực cũng giống 
nhau hoàn toàn (tức là thế tiêu chuẩn của chúng bảng nhau). Nếu lí tính của hai điện 
cực khác nhau làm thế tiêu chuẩn của chúng khác nhau SĐĐ của hệ bằng hiệu của 
hai thế tiêu chuẩn. Nguồn điện náng trong các mạch vật lí là do nàng lượng của quá 
trình chuyển điện cực từ trạng thái Ít bền sang trạng thái bền vững. 

Nếu hai điện cực khác nhau về thành phần hóa học ngâm vào trong đung dịch muối 
của chúng có nồng độ giống nhau thì nguồn điện năng trong hệ này là do các phản 
ứng hóa học xảy ra trong nguyên tố quyết định. Hệ nguyên tố ganvani có hai điên 
cực kim loại khác nhau như vậy được goi là mạch hóa học. 


Giả dụ có hai điện cực có thành phần hóa học giống nhau ngâm vào trong dung 
dịch muối của chúng nhưng có nồng đệ khác nhau. Sự khác nhau về nồng độ là nguyên 
nhân làm xuất hiện dòng điện trong nguyên tố ganvani. VÌ vậy, hệ nguyên tố ganvani 
khác nhau về nồng độ như vậy được gọi là mạch nồng độ. Ỏ đây, có thể có hai chỗ 
khác nhau vẽ nồng độ : ở dung dịch và ở điện cực. Nếu hai điện cực.có nồng độ khác 
nhau ta có mạch nồng độ loại I. Vậy, mạch nồng độ loại I là hệ nguyên tố ganvani 
tạo thành từ hai điện cực có thành phần hóa học giống nhau nhưng khác nhau về 
nồng độ ngâm vào trong cùng một dưng dịch muối của nó, Nếu dung dịch có nồng độ 
khác nhau thì pin này gọi là mạch nồng độ loại II. Vậy, mạch nồng độ loại II là một 
hệ nguyên tố ganvani tạo thành từ hai điện cực có thành phần hơa học giống nhau 
ngâm vào dung dịch muối của chúng có nồng độ khác nhau. Một nguyên tố ganvani 
thông thường có thể bao gồm cả mạch vật lÍ, mạch hóa học và mạch nông độ. Lúc 
đố, thường bỏ qua mạch vật lí vì điện năng do mạch vật lÍ cung cấp chọ pin này 
tất nhỏ. 
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2. Các mạch vật lí 


ø) Mạch trọng trường. Mạch trọng trường do 
Jolli thực hiện vào đầu năm 1875 (hình 18.1). Mạch 
trọng trường tạo thành từ hai điện cực thủy ngân 
có chiều cao khác nhau, ngâm vào dung dịch muối 
của nó HgA (trong trường hợp của Kolli, muối này 
là thủy ngân Œ) nitrat Hg;(NO;),. Sơ đồ mạch của 
mạch trọng trường như sau : 


Hg HgA Hg 
hị > hẹ¿ 

Điện cực bên trái có mức thủy ngân cao hơn 
nên có dự trữ thế năng cao hơn điện cực bên phải. 
Thế năng dư thừa đối với 1 đương lượng gam Hg 

Ề Mu, . g. Ah 
bằng — tp — " trong đó Mu, là khối lượng 





nguyên tử Hg, g - gia tốc trọng trường, Ah - hiệu 
giữa hai mức thủy ngân. Vì vậy, điện cực cố mức 
llình 797, Mạch trọng trường thủy ngân cao hơn là cực âm, xảy ra phản ứng 
hòa tan thủy ngân : 
1 
Hg —> s Hg;” +e 
Hì 
Ỏ điện cực bên phải, ion Hg?` bị phóng điện, tạo thành Hg : 
1 + 
s Hg +te> Hg 
hạ 
Phản ứng chung của mạch trọng trường là: Hg —> Hg 
hạ h„ 

Quá trình chuyển Hg từ cột bên trái sang cột bên phải xảy ra cho đến khi chiều 
'cao hai cột thủy ngân bằng nhau. Chuyển 1 đương lượng gam thủy ngân qua hệ cần 
1 farađây và cần một công điện bằng EF (vì z = 1). Vì vậy, nguồn điện năng ở đây 
là do thế năng (M,;,.gAh) / 1000) gây ra, nghĩa là SĐÐĐ của mạch trọng trường bàng : 

Mụ,.g.Ah 
E- AE: oiBhN) 
R= 1000F : (19.1) 
Nếu Áh = Im thì 
_ 200,6.9,81.1 
— 1000. 96500 
SĐĐ của mạch trọng trường rất nhỏ. VÌ vậy, mạch này không có ý nghĩa kỉ thuật. 


b) Mạch thù hình. Mạch thù hình tạo thành từ hai điện cực của một kim loại có 
hai dạng thù hình khác nhau ngâm vào trong dung dịch dẫn điện ion của nó : Dạng 
thù hình không bền Mạ có dự trữ năng lượng tự do cao hơn và dạng thù hình 


bến M,, Ở dạng thù hình không bền xảy ra phản ứng hòa tan : Mự„ —> M“* + ze 


= 2,04.1075V 
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12, 
s$ hy 


Ở dạng thù hình bền xảy ra phản ứng kết tủa kim loại : M?' + ze — M_ 


Có thể giải thích tại sao mầm tỉnh thể nhỏ lại bị hòa tan còn mầm tỉnh thể lớn 
càng ngày càng phát triển dựa vào mạch thù hình này. Hiện tượng ăn mòn kim loại 
cũng là một thí dụ khác của mạch thù hình. 


3. Mạch hóa học (pin bóa học) 


Như trên đã nói, mạch hơa học (còn gọi là pin hóa học) là pin có hai điện cực khác 
nhau về thành phần hóa học. Pin hớa học lại có thể chia thành mạch (pin) hóa học 
đơn giản và pin hóa học phức tạp. Pin hóa học đơn giản là pin có hai điện cực khác 
nhau về thành phần hóa học ; một điện cực thuận nghịch với cation, một điện cực 
thuận nghịch với anion ngâm vào dung dịch có chứa cation và anion này: Pin hóa học 


phức tạp là pin có hai điện cực khác nhau về thành phần hóa học ngâm vào hai dung 
dịch muối của chúng. 


Pin hớa học đơn giản có sơ đồ như sau : -A | AM| M+ 

Phản ứng điện cực : “Cực âm :. A" —>= A+e 
Cực dương : ._ M+e =M 

Phản ứng chung: TT ————jTTM AAT1M 


Biến thiên hóa thế của phản ứng : 
ẨM = THAT — Hụ*Y † HẠ + tụ 


Công điện trong nguyên tố : A = ~zFE 


RT. AT -8MT 
suy ra: E= =- =Rạ+ en-— (19.3) 
z zF BẠ.. đu 
trong đó Bụ = (A — HN — HẠT + “)/2F 


Pin hóa học đơn giản như vậy còn được gọi là pin không có chuyển ion (thường 
gọi là mạch không tải ion). 


Thí dụ 1. Pin hóa bọc sau đây được coi là pin hóa học đơn giản : 
-Pt, H, | HƠI | AgCl, Ag + 


vì một điện cực thuận nghịch với cation (điện cực hiđro) và một điện cực thuận nghịch với 
anion (điện cực AgC]) ngâm vào dung dịch HCI (cớ ion HỶ và CI'). Phản ứng điện cực : 


1 
Cực âm : s1; —>=H Ẻ +e 
Cực dương : AgGl +e œ>Ag+CT 





1 3 
Phản ứng chung : sH; + AgOl —> HỶ + ClƑ + Ag 


1 
Biến thiên hóa thế của phản ứng chung : Ag¿= ~8n, ~“Agei ®/“4¡* TOP T/Ay 
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Đ- 
n5 vố 


¿2 
“Ằ 


SĐĐ củ h này bà ch G se 
ĐĐ của mạch này bằng : P.3 So: v_ lìn song: 








S01, THẦyC —HHỦ — HC” — May 
trong đó B„ = 
œ F 
Nếu Pu, = latm, biết rằng aij*.acj— = THÒn) › E8. CÓ -: 
2RT 
B=E 


o — TE lnAirc 


Thí dụ 9. Nguyên tố hiđro - oxi cũng là một mạch hóa học đơn giản : 
=Pt,.Hạ.|.H,O¡|((Oa,.Bt + 


Phản ứng điện cực : cực âm : Hạ = 2H' + 2e 

cực dương : 1/20; + H;O + 2e = 20H. 
—_—————— —= 
Phản ứng chung : H; +1⁄20; + H;O = 2H + 20H. 


Đụ :V PS: 48 
H, O, H.O 
SÐĐ của nguyên tố :E = E_„ + nh... 


2 Â7.:sv 
3h" - 9n 
vì 8o # 1; a,†.aoku— = f,, nên phương trình trên thành : 


RT RT 1/2 
Đ= Đẹ = ~£InK„ + sgInPụ -Po, 


É RT 2 
0,41 — 0,0591og 10”! + 2,303: logPị, .. Po, 


1,34 + 0,08log Pị,. Pú2 (19.3) 


Từ phương trình (19.3) suy ra : SÐĐ của 
nguyên tố hiđro - oxi phụ thuộc vào áp suất 
riêng phần của hiđro và oxi. Nó không phụ 
thuộc vào pH của môi trường. Vì độ dẫn điện 
của nước rất nhỏ nên trong thực tế thường 
dùng dung dịch KOH. Đây là một loại pin 
nhiên liệu. Pin tiêu chuẩn Weston cũng là 
một mạch hóa học đơn giản : 





Hình 19:2. Pin tiêu chuẩn Weston 


-Hg, Cd | CdSO, | Hg;SO,, Hg + 
Phản ứng điện cực : cực âm : Cả. = Cd?' + 2e 
cực dương : Hg,SO, + 2e = 2Hg + SO7- 
ccˆn - Sai. l1 60 0 Sa. ly can an c sa ae. ẻẽhẽẻ 
Phản ứng chung: Cả + Hg;§O, = Cd”” + 2Hg + SOf- 
SÐĐ của pin tiêu chuẩn Weston bằng : 
RT RT 
B= LẠ = 5Ƒ Inac° áo”. = Đà « TÌ4. cdso, (19.4) 
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Trong các phép đo điện hóa, để đo SĐĐ của hệ nghiên cứu bằng phương pháp bổ 
chính người ta thường dùng pin Weston tiêu chuẩn cớ dung địch Cd5O, bão hòa, điện 
cực hỗn hống chứa 12,5Z Cd (hình 19.2) 


Thị dụ 3. Phép đo điện cực Zn bằng điện cực AgCl trong dung địch muối ZnCl; 
cùng là mạch hóa học đơn giản : - Zn|ZnCl,| AgCl, Ag + 


Thị dụ 4. Nguyên tố sau đây cũng là pin hóa học đơn giản : 
- Na 0,206 % (Hg)|NaCl(1,022M)| Hg,CL,, Hg-+ 
Pin này có SÐĐ là 2,1582 V. : 
Thí dụ 5. Accu axÍt ~ accu chỉ cũng là một mạch hóa học đơn giản : 
- Pb, Pb8O,|H,§O,|PbO,„ Pb + 
Ỏ đây, có hai điện cực loại hai (thuận nghịch với anion) : điện cực PbSO, thuận 
nghịch với anion SOE- và điện cực PbO, thuân nghịch với anion OH” 











Phản ứng điện cực: : cực âm : Pb + SO” = Pb§O, + 2e 
cực dương : — PbO,+4HỶ +SO?” +2e= Pb§O,+9H,O 
Phân ứng chung : Pb + PhO, +4H +2§07” = 2PbSO, +2H,O 
SDÐ của mạch : 
22 ,_ Q4 An 
RT Ašo? ANH RT, 3H” '3so: 
E=E,+sglnz>——=Fạe+eli———— 
8fto F ®io 
vì an? -8so`” = 8 so; là hoạt độ của H;§O, chung nên SDĐÐ của mạch có thể viết : 
bon ) Đi 
RT, 3HãO, 3H SƠ, 
E=E, + ' = 2,04 + 0,089log 
3o. ÂIio 


Trong accu chì, vì nồng độ H;§O, rất đặc nên 2; o không đổi. Quá trình phản ứng 
dẫn đến tạo thành Pb§O, ở cả hai điện cực. Lúc đố, nguồn điện hết. 


Bây giờ, nếu ta dùng dòng điện ngoài cho vào accu đã hết điện, bất accu hoạt động 
theo chiều ngược. Lúc này cực dương cửa accu nối với cực âm của đòng một chiều 
bên ngoài và cớ phản ứng điện cực. 


Pb§O, + 2H,O = PbO, + SO?” + 4H + 3e. 
Còn cực dương của dòng điện một chiều bên ngoài được nối với cực âm của accu : 
Pb§O, + 2e = Ph + SO2” 


Vì thế, hai điện cực của accu được phục hồi như cũ, Quá trỉnh này được gọi là sự 
nạp điện cho accu. VÌ vậy, accu được gọi là nguyên tố thứ cấp. 


Mạch hóa học phức tạp. Cấu tạo mạch hóa học phức tạp như sau : 
—M, |M;X| |XuX| Mụy + 
Giả dụ sự khuếch tán giữa hai dung dịch MỊX và MụX rất nhỏ có thể bỏ qua. Như 
vậy, khi đóng mạch, điện tử sẽ chuyển từ điện cực bên trái sang điện cực bên phải. 
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Điện cực bên trái lúc này là nguồn cung cấp điện tử do xảy ra phản ứng hòa tan kim 
loại M; : 
QuUïng ° 


MỊ —= MƒT +ưe 
Ở điện cực bên phải xây ra phản ứng phóng điện ion Mƒ” ì Mỹ: + ze —> MỊi 


Phản ứng tổng quát xảy ra trong mạch : M, + MƒT —> Mƒ? + Mụn và SÐĐ của pin 
hóa học phức tạp : 


BM, ŸBMộT — MẸ” —.“M, 
với B.= : 1 zF : ạU là SÐĐ tiêu chuẩn của mạch hóa học. 





Trong cách mạch hớa học phức tạp thường xảy ra quá trình chuyển ion qua màng 
ngăn từ dung dịch nọ sang dung dịch kia. Những mạch hóa học phức tạp gặp rất 
nhiều. Có thể nói là cứ kết hợp hai hệ ôxi hóa - khử lại với nhau là ta được một 
mạch hớa học phức tạp. Mạch hơa học phức tạp cổ điển nhất là pin Daniel - Jakobi : 
- Zn|Zn§O,| | CuSO,|u + 





Phản ứng điện cực cực - : Zn = Zn”” + 9e 
cực +: Cu?” + 2e = Cu 
Phản ứng chủng: CC Zn+Cu” =Zn" + Cu 
RT, [Cu” 
SDI Si #m'Haäbic<1aEEM+  /ESử £ CS 





° 2F [Zn? + 


Trong mạch hóa học phức tạp, hai điện cực kim loại khác nhau về thành phần hóa 
học có thể chỉ ngâm vào một (chứ không nhất thiết hai) dung dịch (thí dụ dung dịch 
axít), Điều đó cho thấy hai điện cực có thành phần hóa học khác nhau là điều kiện 
cốt yếu tạo thành pin hóa học. Xin nêu #hí dụ sau đây : Dùng dung dịch HƠI thay 
cho hai dung dịch ZnSO, và CuSO, trong pin Daniel - Jakobi ở trên : - Zn| HCI| Cu+ 

hay có thể viết : — Zn|HÌ]Cu + 


Như vậy, trong mạch này hoàn toàn không có chuyển ion qua màng ngăn dung 
dịch - dung dịch nên không có thế khuếch tán. 


Phản ứng điện cực : cực - : Zn = 7n? + 2e 
cực + : 2H! + 3e = H; 
———————————— 
Phản ứng chung : Zn + 9H! = Zn'“ +H 


2 

SĐĐ của pin này : 

aˆ+ 
E=Ee+ SE, E~ Tã 
: 2n °*H, 

Khi hòa tan, ion Zn?` tan vào dung dịch, bám sát bể mặt điện cực tạo thành lớp 
điện kép ngăn cản phản ứng hòa tan Zn ở cực âm, còn ở cực dương, những phân tử 
H; tạo thành một lớp bọt khí hiđro trên điện cực đồng ngăn cản phản ứng giải phóng 
hiđro. Vì vậy, SDĐ của pin cứ giảm dần. Để làm cho Zn” tan vào dung dịch chứ 
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không bám lên bể mặt kẽm, người ta cho NHạ vào để tạo phức amoniacat kẽm : 
Zn”" + 2NH; = [Zn(NH,J„J* 

Như vậy, trong pin trên, đáng lẽ dùng dung dịch HCI thì bây giờ dùng NHẠOI vì 
trong dung dịch amoni clorua có cân bằng : NH,C1 = NH;ị + HCI (HCI làm nhiệm vụ 
dung dịch của pin như trên, còn NH; tạo amonicat kẽm). Để tránh bọt khí hiđro trên 
bể mặt đồng người ta dùng một chất oxi hóa nào đó để khử hiđro trở lại thành H” 
(thí dụ dùng MnO,) : 

2MnO; + H, = Mn,O; + H,O l 

Sau khi cho các chất chống bọt khí TH; và chống tạo lớp kép ở hai điện cực, pin 

trên trở thành : - Zn| NH,CI| MnO,, Cu + 


Đồng lúc này chỉ còn đóng vai trò dây dẫn. Để tiết kiệm đồng ta dùng cacbon làm 
điện cực cacbon : ~Zn| NH,CI| MnO,, C, Cu + 

Pin này được gọi là pin Le Clanché, loại pin Văn điển, pin con thỏ mà các nhà 
máy pin đang sản xuất. Tổ hợp các phản ứng trên, ta thấy phản ứng tạo dòng điện 
trong pin Le Clanché như sau : 


Zn + 2NH,Cl + 2MnO; = Zn(NH,);Cl, + Mn,O; + H,O 


4. Mạch nồng độ (pin nồng độ) 


Mạch nồng độ là mạch điện hớa gồm hai điện cực ngâm vào hai dung dịch có nồng 
độ khác nhau, hoặc là mạch cớ hai điện cực cớ cùng bản chất hóa học nhưng có nồng 
độ điện cực khác nhau. \ 

Mạch nồng độ loại I, Pin nông độ. loại T là pin điện hóa cố nồng độ chất phản ứng 
khác nhau ở hai điện cực. Pin hỗn hống, pin điện cực khí... là những thí dụ về pin 
nồng độ loại I. Cấu tạo pin hỗn hống cớ thể viết 

- HgM (ai) |MA| (a;) M,Hg + 
Nếu a, > a, thì điện cực trái là âm, điện cực phải là điện cực dương. Phản ứng 
điện cực : 
M(Hg) => M?” + ze + Hg ở cực âm 
3ì 
M” +ze + Hg > M(Hg) ở cực dương 
s¿ 
Phản ứng chung xác định dòng chạy qua mạch: M (Hg) —> M(Hg) 
: Aị X2 
Cũng tính toán như trên, ta thấy SÐĐ của pin bằng : 
„ °o _,0 
lR= An _ Zu „ RT Si 


zF ` zF zF S 82 





Rn, 4 
Vì ”ì = ¿? đều là-hóa thế của kim loại M trong hỗn hống nên : E = zE tạ. 
1 2 
Thí dụ 1. Thiết lập công thức SĐĐ của pin hỗn hống Cd sau : 
- (Hg) Cd|Cd§O,| Cd(Hg) + 


ai > a; 
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Phản ứng điện cực : cực âm : (Hg)Cd —> Cả” + 3e + Hg 


a 
I : . 
cực dương : Hg + Cd? + 3e ——> Ccd(ng) 


2 





Phản ứng chung :ˆ Cd(Hg — CảŒg 7 
li 8¿ 
RT, â3ị 
B= Di 


Thí dụ 2. Pin nồng độ tạo thành từ điện cực khí : - (Pt)H;| HCI| H;(Pt) + 





P.,>P, 
Phản ứng điện cực : cực âm : 1⁄2 H, (PP) => H” te 
cực dương : H +e — 1⁄2 H, (ŒP,) 
Phân ứng chung BI HO ng _—— 1⁄8 H,_ 51/2 H; 
Pị P, 
P 
1 = Tp, 


Thí dụ 3. Điện cực khí thuận nghịch với anion như điện cực halogen (CI,, 


Brạ... —) 
2 
cho ta pin nồng độ loại I sau : - (Pt) ƠI, |HCI| CĐ + 





P, P; 
cực âm : Cl —> 1/2 CL; + e 
Pị 
cực dương : 1/2 ƠL, + e —> CI" 
_- h2 
Phản ứng chung : 1⁄2 CL -> 1⁄2 ŒI, 
Đy >P, 
- RT? 
TU SE. 2 nỤP 


1 


Cần lưu ý, trong trường hợp pin nồng độ loại Ï thuận nghịch với anion, điện cực 
có áp suất riêng phần lớn hơn là điện cực dương (ngược với trường hợp pin nồng độ 
loại I thuận nghịch với anion). ' 


Mạch nồng độ loại II. Nguyên tố ganvani có nồng độ dung dịch khác nhau được 
gọi là pin nồng độ loại II (các yếu tố điện cực, bản chất hóa học đóng vai trò Ít quan 
trọng). Pin nồng độ loại II cũng được phân thành pin nống độ loại II thuận nghịch 
với cation và pin nồng độ loại II thuận nghịch với anion. 


Pin nồng độ loại II thuận nghịch với cation cớ sơ đồ cấu tạo như sau ; 
- M|MX||MX|M + 


8, < A¿ 
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SĐD của pin nồng độ loại ]Ï xuất hiện là do quá trình chuyển chất điện li từ nơi 
có nổng độ cao sang nơi có nồng độ thấp. Vì vậy, pín nồng độ loại II còn gọi là pin 
có nối chất lỏng. 





Phản ứng điện cực : cực âm : M —> M'' +ze 
8i 
cực đương : M?' + ze >M 
k“ 
Phản ứng chung M°” — M° 
8; Äị 


Bàng cách tính tương tự trên ta tìm được SÐD của pin nồng độ loại II thuận nghịch 
với cation : , 
ø œ 
Mạ, —H: RT, 32 
CC +—=m 
zF zF zF an 





B= 


Nhưng ¿` = ¿° vì đều là hóa thế của cùng một kim loại nên : 
b, 1 


RT, 32 
E= zF nạ. 


Nếu hai điện cực làm từ hai kim loại khác nhau thì SĐĐ bằng : 


l= Bà. + cán 
Thí dụ 1. Tỉnh SĐD của nguyên tố ganvani sau : 
- Cul CuSO, |I CuSO, | Cu + 
ai = 0/01 a, = 0,10 


_Ö RT, 3 0/059, 0,1 





Đ= Làn = 3 l2 91 = 0,0296V 
Thí dụ 2. Tính SĐĐ của nguyên tố ganvani sau đây : 
~ Zn | ZnCIl, |] CdƠI, lŒa + 
ai = 005M a, = 2M 
Biết PCa/ca = —-0,402V ; Ðzr*Tya = -0,768V; Í cúc, ~ 0,044 ; 


Í 2nGL = 0,789, 


SÐD của pin này bằng :, 


: RT, C¿-‹Ÿ;; 0,059 2.0,044 
t= PCd`ˆ/ca = P2rÈ/zn ~?Ƒ In Suy =-0,402—(— ĐINH ~3 9860 g08.07786 =0,4V 


Pin nồng độ loại II có điện cực thuận nghịch với anion có sơ đồ cấu tạo như sau : 
- X|X (a)|ÏX (a;)|X + 


Ngược với trường hợp pin nồng độ thuận nghịch với cation, dưng dịch có nồng độ 
lớn hơn là cực âm, dung dịch có nồng độ nhỏ hơn là cực dương. 
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Phản ứng điện cực : cực âm : 1. 440 =X+”e 
Aị 
cực dương : X+ze=Xf 
%2 
Phản ứng chung : x“ — X” 
aì % 
_A - Hạ TH, RT, 2ị RT, &i 
SÐD của pin bằng : E = SN Ôn ST ai ca + =ln— 
zF zF a; kì zP a, 
Nếu Hai và đa, đều là hóa thế của một chất điện li thì SĐĐ bằng : 
RT, *® 
P== mà 
zFƑ a; 
Thí dụ 3. Thiết lập biểu thức tính SĐĐ của pin nồng độ sau : 
Ag, AgCI| HCI|† HCI| AgCI, Ag 
8, > 8; 
Nếu a, > a; thì điện cực bên trái âm, bên phải : dương. 
Phản ứng điện cực : cực âm : Ag + CI -—> AgCl + e 
#ị 
cực dương : AgOl + e —> Ag +ƠI 
_ _—___—___— Ðc.—- hư) Â<Cck 
Phản ứng chung : ƠI (ai > Cl (a¿) 
Biến thiên hóa thế của pin : A¿ = tạ, tụ, 
HỆ TH p8 
' h _ _ÂM _ _® ư) b5. 
SDĐ của pin E = E=“ T T _ 
: RT, ®3\ 
l Hài = độ nên : E = TT ng, 


§20. Thế khuếch tân 


Khi hai dung dịch chất điện li tiếp xúc với nhau, ở chỗ tiếp xúc xuất hiện một hiệu 
điện thế do quá trình chuyển ion qua ranh giới tiếp xúc gây nên. Hiệu thế này được 
gọi là thế khuếch tán. 

Thế khuếch tún của pin nồng độ loại II thuận Thịnh uới cation. Giả dụ ta có pin 
nồng độ thuận nghịch với cation như sau : 


- Ag |AgNO¿ AgNOa |Ag + 
#ị ` 3; 
hay - AglAg" Ag` | Ag+ 
8q 2 
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Nếu bỏ qua thế khuếch tán, SDÐ của pin này được tính như sau : 





cực Âm : Ag — Ag' 
8ì 
cực dương : Ag +e—>Ag 
%¿ 
— Phản ứng chung :_ Ag" (a;) —> Ag” (ai) 
SĐĐ của pin này bằng : 
E~ ng (20.1) 


Bây giờ ta tính riêng thế khuếch tán của pin nồng độ thuận nghịch với cation. Khi 
cho dòng điện có I farađây đi qua hệ, ở cực dương sẽ giải phóng 1 đương lượng gam 
cation. Dưới tác dụng của điện trường t, đương lượng gam cation chuyển từ cực âm 
sang cực dương qua ranh giới tiếp xúc hai dung dịch và t_ đương lượng anion chuyển 
từ cực dương sang cực âm qua ranh giới này. Như vậy, nếu 1 đương lượng gam eation 
bị giải phóng ở cực dương thì t¿ đương lượng gam cation chuyển từ cực âm sang. 
Lượng ction, bị hao hụt ở cực dương là I - t, (nhưng t, +t  = l) nên l~t. _ 4. 
Trong khi đó, anion từ cực dương sang cực âm. Vậy, cứ 1 farađây đi qua thì cực dương 
sẽ hụt t_ đương lượng. 


Trong nhiệt điện học ta biết rằng công chuyển l mol chất trong quá trỉnh đẳng 
nhiệt bằng : 


Công chuyển 1 đương lượng gam từ cực âm sang cực đương qua ranh giới tiếp xúc 
giữa hai dung dịch bằng : 


[catiori_ „s¡ 


Ái = -Rn [cation lau 


đối với trường hợp hệ đang nghiên cứu ở trên, A;, bằng : 


Công chuyển t, đương lượng gam cation này bằng : 


ị [cation]. „ [Ag”],. ối 
Ai m AI m +, NT bế = -t,RTln— 
[cationkzu [Ag luay 
Tương tự, công chuyển đương lượng gam anion qua ranh giới tiếp xúc hai dung dịch : 
+ 
' ,„ leation] ai [AE luuai 
=t = -t RTln~———— = -t RTln—— 
c -Ä; [cationia, [ Ag”] lđãu 


Ở đây, (Ag”luại =áa? ; [Ag lạ, = aƑ ¡ (NOjus = ai ¡ [NOjl„, = ay ;ÿ 


118 
: 8- HL_ - TỊV 


Thay vào A, và À; ở trên, ta có : 
+ > 
32 ®ị 
Ai“ —t,RTln— ; À; = -t RTln— 
ch a2 
Công chung chuyển ion trong hệ bằng tổng 
hai công này. 
eẠ + 


Ki 8 nã 
A=A, +Á; = —t,RTTn -+ —_RTIn—= 
Aị t2 
— F1+ Nhưng ai = j = a,¡ay = a2 = a; nên : 
+ + 
% 3ì 
A = -t,RTln-+ - t RTln— = 
: &ị % 
vị sỹ aị 
= —t,RTìn-+ + t_RTlin-y = (t. —t.) RTln + 
Hình 20.1. SỐ đỗ chuyển ion qua màng ngăn Ăi ị Aị 


để tính thế khuếch tán. 





: L0 
Biết rằng t_ = U+V› tạ = Uxzv ta được : 
VU Sâu 
A= ƯCtV ty 


Công điện chuyển các ion này bằng : A = -zFø,, suy ra : 


+ 
U-V RT, 3% U-V RT, ®% 
PO“ TV 'zF VN ˆ IV. kñ (20.2) 








Biểu thức (20.2) là biểu thức tính thế khuếch tán cho pin nồng độ loại II có điện 


cực thuận nghịch với cation. SĐĐ toàn phần của pin nồng độ loại II có cả thế khuếch 
tán bằng ‹: 


5Ó cga no PA, UV RE %_ 2U BỊ. 
chung - Pa” zƑ ” U+V'zF "m _ U+V'zF SÉ 
RT, 3 , 
ĐC hung = 2t. . 7F Thán, (20 3) 


Thế khuếch tán của pin nồng dộ loại II thuên nghịch với anion. Th xót cụ thể 
vào mạch anion sau : 


AglAgCIHCIL : HCI | Ag + 
a; > ai 
Pin này còn có thể viết : - Ag, AgCl | CŨ B CT | AgGl\, Ag + 


3 > a) 
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Ở đây, ion Cl” chuyển từ nơi có nồng độ cao sang nơi có nồng độ thấp. Trong 


trường hợp bỏ qua thế khuếch tán thì SĐĐ của pin này tính như sau : 


Phản ứng điện cực : cực âm : ĐI — 1/2 Cl; + e 
cực dương : 1⁄2 ƠI; +e => CỊ 
Phản ứng chung : Cl” ta¿) —> Cl” (ai) 
T 8, 
suy ra : B= Co TR- (trong trường hợp này z = Ì). 
zF ai 


Từ phản ứng điện cực ta thấy : ở cực âm, ion Cl càng ngày càng giảm đi (do biến 
thành C|,) ; còn ở cực dương, ion CÌ" tăng lên (do Cl, biến thành ion ClÌ'}. Vì vậy, 
ion CÌ tăng dần ở cực dương còn ion ClÌ lại giảm dần ở cực âm nên ion CIT” sẽ 


chuyển từ cực dương có nồng độ a¡ sang cực âm có nồng độ a;, lon HỶ chuyển từ 


bên trái có nồng đô ay sang bên phải cố nồng độ ai : 


— 8a ‡ â 





Ề 
3ị 


vs 


H + 
Công chuyển t, đương lượng gam cation H” bàng : 
kì 
Ái = ~t¿.RTln-y 
a 
2 
Công chuyển t_ đương lượng gam anion CÏ” bằng : 
By 
Á; = —t.RTIn-C 
Aị 
Công chung bàng : 
aị sỹ 
Á = Ai +A, = -t,.RTln— -t_.RTÌn-= 
^2 8 


Nhưng ai = aj = ai ¡ aj = ay = a, nên suy ra : 
3; 
A=(,—t).RPIn- 
3ì 


Công điện AÁ = -zFÿ¡, suy ra thế khuếch tán bằng : 


- VU R52 
ft” UTV 2F Đai 
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Ta xét trường hợp tổng quát khi hai chất lỏng chứa các chất điện li khác nhau tiếp 

xúc nhau như trong trường hợp pin Daniel - Jakobi, dung dịch ZnSO, tiếp xúc với 
CuSO,. Giả dụ cho dung dịch chứa các loại ion khác có nồng độ Ơi, C„,... C¡ mol/ít 
tiếp xúc với dung dịch thứ hai chứa các loại ion có nồng độ C; + dÖ;, ; + dC,, 
C¡ + dC,. Khi chuyển 1 farađây qua mạch này, mỗi loại ion sẽ chuyển t/z, phần mol 
của mình qua ranh giới phân chia giữa hai dung dịch (t, - số vận tải của ion ?). Sự 
tăng năng lượng tự do khi chuyển ion ¡ từ dung dịch có nổng độ C, sang dung dịch 
có nồng độ C, + dC, bằng : 


tị 


5ị 


t, 
dG, = z lứa +đủj) — „] = 
. | 


Trong đó Hnị và du; là hóa thế của cấu tử ¡ trong cả hai dung dịch. Sự biến thiên 
năng lượng tự do của tất cả các đạng ion từ 1 đến ¡ khi chuyển IL farađây qua 
mạch bằng : : 


AG 


t 
2i 


vÌ , = Hị + RTina nên AGŒ 


tị 
3 D RTlna 


Khi cộng, cần chú ý đến dấu của các ion, vì các ion âm và dương chuyển động 
ngược chiêu nhau. Nếu nồng độ các ion trong cả hai dung địch không khác nhau lắm 


thì dọ,, là thế ở chỗ tiếp xúc của các dung dịch. AG khi chuyển 1 farađây qua mạch 
bằng - Fdụ,.. Từ đó suy ra 


RT c 
døu = = >- dịn 
#kt + ñ 5ị a 


Nếu hoạt độ các ion trong cả hai dung địch khác nhau rất nhiều thì thế khuếch 
tán tổng cộng bằng : 


C 
RT2 tị 
®(= [dp, = ~z J3; ảha (20.4) 
Gì Í 


Biểu thức (20.4) là dạng chung của phương trình thế khuếch tán đối với hai dung 
dịch. Thí dụ, nếu cả hai dung dịch đều chứa một loại chất điện lì 1 - 1 thì phương 
trình (20.4) có đạng : 











RT tuy ". — t RT, @®sị £ RP, (A-) 
Pkc=TE — “.: đi San siẾp SP in VẤ F ch 


Để tính thế khuếch tán ta còn sử dụng phương trình Henderson (là dạng khác của 
phương trình (20.4)). 


Rr ÈđŒ”⁄)(G/—CÔ  2AƒC; lủng 
®ẹt“ TT '- =—m —Ìng - 
 h  AWGI-d Xio 
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sẻ 


Trong đó 2? là linh độ giới hạn của ion ¡ 


c" - nổng độ ion “trong dung dịch II, Công t 


hoạt độ bằng nồng độ : 


tị = 


1/21? 


D cị ~ nồng độ ion ỉ trong dung dịch I ; 


hức (20.5) là công thức (20.4) khi thay 


Phương trình Henderson cũng có thể viết như sau ; 


_ RT (Ủ¡ - VỤ) ~ (Ủn — Vụ) 


UỦ¡+Vị 





#ụwị\ s—= D D 11 h 
ì § (Ủ +Vị) =(Uy+V)) Un+Vị 


Trong đồ - 
Uy = Ä(C, . uỤ), ; 
Ủ = Ä(C, .Z, uy); 


Vị = À(C.. và) 


V=>(C .z. 


và C,.C._ là nồng độ mol/lít của cation và anion tương ứng ; u 


z,, Z_ : hóa trị của chúng. Số I, II chỉ dung địch I, II. 


Nếu hai dung dịch tiếp xúc với nhau đều chứ 


nồng độ khác nhau thì : 
ÙU¡ = Ưi = Cựu, ; 


Ủn = Ủụ = Ơn.u, ; 


Vị = Vị = Cự ; 


Vụ = 


Thay vào phương trình (20.6) ta được : 


RT u.—v_ €ì 
ko” TT. 


Trong trường hợp hai dun, 
NaOl 0,1N và KCI 0,1N thì : 


Ứi=Uj= C.u ; và Vạ= 


Ủy; = Uji = Cup ¡ Và 


Đặt vào phương trình (20.6) ta 


: _. tựựp +v_ 
ft F + ®V_ 


Ẩn = Ciw_ ; 


- ———Ìn=— 
#† 'u +v_ C 


g dịch có nồng độ giống nhau và có một ion chung như 


V =V_; 
Vụ = Vụ = v_; 
được : 
= N, & 


v_Ồy 


trong đó À¡ và A¡ị là độ dẫn điện của hai dung dịch này : 
Phương trình (20.8) là phương trình Lewis - Sergent. 


Thí dụ 1. Tính thế khuếch tán giữa hai dun, 
số hoạt độ trung bình của NaCl 0,01 N bàn 
linh độ ion Na” bằng 43,5 om 'em', 


Sử dụng công thức (20.7) ta được : 


_ 48,õ- 65,5 
fkt” 485+655 


0,058 log 


0,01.0,903 _ 
0,001.0,94 — 


—0,0116V 


(20.6) 


,, M_ là linh độ ion : 


a cùng I chất điện li 1 - l cố cùng 


(20.7) 


(20.8) 


g dịch NaCl 0,01N và 0,001N. Cho hệ 
8 0,903, của NaOCl 0,001 N bàng 0,94. Cho 
của Cl bằng 65,5 om' lem2, 
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Ạị 


E 


Thí dụ 2. Tính SDĐ của pin sau đây ở 1890 : 

- (PUH; | KOH 0,001N|KCI 0,001N | HƠI 0,001N | H;(PUĐ + 
cho f, của HƠI và KƠI bằng 1. Tích số ion của nước bằng 1,2.10 !É 
¿+ =815ôm ',cm2, Âc¡= 65,õôm Ì. cm, Áy+ = 64/9ôm Ì. em”, Ảoj~ = 174êm Ì. cmẺ, 
Sử dụng công thức Lewis - Sergent để tính hai thế khuếch tán trong mạch này : 
Trên ranh giới HCI 0,0001N : KCI 0,001 N. 


. RT, ẢI 315 + 65,5 
Đụ = _—rm = =0,058 l6 79+ 65,5 


Trên ranh giới KOH 0,001N : KCI 0,001 N ta có : 


64,9 + 174 
64.9+65,5 


Nồng độ ion H” trong dung dịch 0,001N KOH bàng : 


Kie 1,2.10 14 
at HN HN 
3Q 10 


S5DĐÐ của hệ không có thế khuếch tán : 


Øx.= — 0.058 log 


RT, (ân?) đặc 0,001 


B= TC +) loàng — D056 log 2 143 


SÐĐ của cả mạch bằng : 


đụng =Eb+ #& + ft 


0,001 315 +65,5 64,9+ 174 
= kog2225820PPET: - 0,058 lOE St 9+ 65,5 ~ 0058198 9+ 65,5 = 0417V 


"5 


chủng 


10? 


Cách trứính thế khuếch 
tán : 

ø) Từ các phương trình 
thế khuếch tán (20.3) ta thấy : 

Nếu U = V thì ø,, = 0. 
Cho nên, để tránh thế khuếch 
tán người ta dùng cầu muối. 
Cầu muối là một ống hỉnh 
chữ U đựng aga chứa chất 
điện li có linh độ cation bàng 
linh độ anion Ủ = V như 
KƠI, NH.NO:¿. 
Đối với các dung môi không nước, người ta dùng các dung dịch trung gian chứa 





Hình 20.2. Mạch có cầu muôi, 


NaC! trong rượu metylic hay KCNS trong rượu etylie làm cầu muối. Ngoài ra, Nernst 
còn để nghị cách tránh thế khuếch tán như sau : 


1 


18 


_ 


Suy 


Thêm vào cả hai dung dịch một chất điện li lạ có nõng độ lớn hơn nồng độ các 
chất điện li khác của pin nồng độ, vì, lúc này, toàn bộ dòng điện là do các ion chất 
điện li lạ này chuyển di. 


b) Dùng mạch hóa học kép. 


Pin hóa học còn gọi là pin (mạch) nồng độ loại II không nối chất lỏng. Đây là cách 
tránh thế khuếch tán hoàn hảo nhất. Pin nồng độ loại này chẳng qua là hai pin hóa 
học có nồng độ dung dịch khác nhau được mắc xung đối với nhau. 


Thí dụ, mắc xung đối hai pin hóa học. 
Ag, AgGCIl | HOI| H;„Œt) 
nồng độ HCI khác nhau như sau : 


— Ag, AgOl |HCI|H, (Pt) ---—- 
âụ < 


S. 


c 


(PĐH;| HCI| AgCl, Ag + 
8a 


Ta xét từng mạch riêng : - (PĐ) H, |HCI | AgCl, Ag + 





cực âm : 1⁄2 H; + H +e 
cực dương : AgOl + e —> Ag + CÍ” 
Phản ứng chung : 1⁄2 Hạ + AgCl > H' + Ag + CI 
1 
ÂM = — mm, — MAgciF “n? † H“AyT. “©I” 
= —S0À, — #aget † MP? + MẠyY † HGI~ — RTInP + RThau,* + RTlinaj- 
SĐÐ của mạch : (A¿ = - FE) 
1 
Rmn YPụ, RT, Đự 
Đ=Ey+ ~—_.x=R„†+ +Ìn—~ 
F ac .Au te 


2RT 
Vì Pu, = l atm nên: E=E,- —EE Hnãy¡ci 


Bây giờ ta xét vào mạch hớa học kép ở trên. Mạch này được coi như hai mạch hóa 
học mắc xung đối, mỗi mạch cớ một S§ÐD bằng : 


2RT 
Eị = By ~r hai 
2RT 
BE; =E - ~r- Ìna, 
ai, a; là hoạt độ' HCI trong dung dịch 1 và 2 ở trên. Vì a; > ai nên E¡ > Ð, SĐĐ 
của pin mắc xung đối bằng : 
2RT, 23; 
E = Bị — ¿ = T-ln— 


hay viết tổng quát, ta có : 


_ yRT 


a_. a 
In +(2) yRT In +(2) 
zF 


2+ zF 


Đ 





3+(I) 
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Phản ứng xảy ra trong mạch hóa học kép : 


Ở cực âm của mạch kếp : cực âm : 12H, —>H +e 
3ị 
cực dương : AgOl + e +> Cl + Ag 
Ai 
Ở cực dương của mạch kép : cực Âm : ƠI” + Ag —> AgCl. 
a2 , 
cực dương : H+e = sH;, 
% 





Phản ứng chung của cả hai phương trình này : H“ + CT > H' + ŒT 
hay HƠI (a;) —> HCI (a,—) a„ ao 8ì ai 
Trong pin nồng độ mạch kép mắc xung đối ta không hề thấy thế khuếch tán. 


§21. Ứng dụng phương pháp đo SĐĐ 


1. Tính hệ số hoạt độ trung bình. 


Phương pháp đo SÐĐ là phương pháp xác định hệ số hoạt độ trung bình phổ biến 
nhất. Muốn xác định f., người ta thiết lập một mạch không có chuyển vận (không nối 
chất lỏng) bao gồm một điện cực thuận nghịch với anion, một điện cực thuận nghịch 
với cation ngâm vào cùng một dung dịch chất điện li. Thí đụ, nếu chất điện li là 
HƠI thì 


~ (9H; | HCI | AgCl, Ág + 
SDĐÐ của mạch này bằng : 
RT RT 2RT 
P = fØAgsG — fH, = (PAgei — 7E Imácp!) — ~œ- lau? = ØAsci — “E— lnaue 


2RT 
Nhưng a¡¡c¡ = f,HCI. Cu¿¡ nên E = PsCI _ ~E Hnf, .Ơ 


Biến đổi phương trình này, ta được : 

E + 0,1183 logC = #AgCI ~ 0,1188logf. 

Vẽ đồ thị E + 0,1183 logC theo C. Ngoại suy đồ thị đến C = 0 ta tìm được 
By= fAgCt Sau khi xác định được E, ta có thể tính được f, của HƠI ở một nồng độ 
bất kì. 

Thí dụ : Tính f, của ion đối với dung dịch HCI 0,1 molan. Cho E = 0/3524 V ; 

£Ayci = 0/2224V 

Ta có : 0/3624 V = 0,2224 V - 0,1183 log 0,1 - 0,1183 log f, 


loạt. — -08524+0,2224 + 0.1188 
981. = 0,1183 


f, = 0,798 


= 0,0189 
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2. Xác định số vận tải ion 


Để xác định số vận tải ion, ta đo hiệu thế hai đầu của pin (mạch) nồng độ có nối 
chất lỏng. Nếu biết hệ số hoạt độ (và biết a,) trong dung dịch nghiên cứu thì có thể 
tính số vận tải theo phương trình : 


Đ=2t - slÌn— (21-1) 
1 


nếu điện cực thuận nghịch với anion. Khi xác định số vận tải ta có thể tránh không 
cần biết trước hệ số hoạt độ trung bình trong dung dịch nghiên cứu. Muốn vậy, ta 
phải đo hiệu thế trong các pin nồng độ có nối chất lỏng : 


M|ỊM' :  M?' |M (ta kÍ hiệu là I và mạch hóa học k 
“' % 
M|Ị MA | Pt-Pt| X| MA|M 
Šì tÓ 
(kí hiệu là II). Từ phương trÌnh trên suy ra : 
Đưển =t. 


3. Xác định tích số tan của muối khó tan 


Để xác định tích số tan của muối AgCl ta phải dùng mạch nồng độ có điện cực AgC] : 
~ Ag | AgGl | KCI | NH,NO; | AgNO; | Ag + 
Điện cực bên trái là điện cực loại hai, thế của nó được xác định theo công thức 
(17.4), điện cực bên phải là điện cực loại một, thế của nó được xác định theo công 
thức (17.1). SÐĐ của mạch này bằng : 


, 


RT n 
R= PAy/AgT x PÑy/ AgCI + T la(aAz) - (acr} 


trong đó 


RT 
- PAwAgcL= PAgAgt — T£ InhAzci 
Suy ra : 


= RT (aAgt)” - aci 


LISỀE 1o NO E 


AgCI 


Giải phương trình này theo LẠ,c¡ế biết E, (aA„†)”” và (acr)` ta dễ dàng tính được 


AgCI- 
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4. Xác định hằng số cân bằng của phản ứng ion 
Chẳng hạn, xác định hằng số phân li của axít yếu HA 


auT - BẠT 
Ki; =————— (21.2) 

HA 
Để tìm LÊ ta thiết lập mạch điện hóa không chuyển 


- Pt, H; | HA (m) | NaA, | NaCl | AgCl, Ag | Pt+ 
trong đó NaA là muối hòa tan hoàn toàn của axit HA. 


Phản ứng điện cực : 





cực âm ; 2H, = H* +e 

cực dương : AgGl + e = Ag + CÌ” 
¬ vu còn .... 
Phản ứng chung : AgOl + s1; == Ag + HCI 


Do đó, SĐĐ của mạch này bằng : 


RT 
Đ>= Eg— T In(au?.. ao”) 


(2138) 
trong đó BE. là thế điện cực của điện cực AgCI, vì điện cực hidro tiêu chuẩn bằng 
không. Từ (21.2) và (21.3) suy ra 





RT S3HA - AC” 
LG, là lan? ) = 
RT RT, HhuA -: "ị . RT ẨịA - ÍC¡” 
=RQ_— T In —E In mạ- — In lo, (21.4) 
trong đó mẠ—~ = m` + m,; ; mu, =m 


mụ” ¡ mạị = m” : 
Đối với axít yếu HA, m¡;* nhỏ hơn m và m' rất nhiều, do đớ mụ~ 
Bởi vậy, phương trình (21.4) có thể viết 


, “~ 
m” và m,;A = m. 


RT RT 
B= E, — TT ĐK, 





_RT m.m RỊA FhA - ÍcT- 
r "m thị TEEN) 
RT, m.m” RT RT fuA - fcỷ 
hay fD) = E -E, + In ng XU sẽ 6š son 
Ngoại suy hàm số f() tới khi lực ion của dung dịch bằng 0 ta được 
RT : 
— lnK„ viờL= 0, tu. = fan = fT =l 


ð. Xác dịnh hằng số không bền của phức 


Trong phức chất, ion phức tạo thành từ nguyên tử (chất tạo phức) và một số nguyên 
tử (hoặc phân tử) bao bọc xung quanh chất tạo phức. Các nguyên tử hoặc phân tử 


này được gọi là cầu nội. Các ion ngược đấu là cầu ngoại của phức. Thí dụ 
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“ộp 








| Hợp chất Nguyên tủ Phối tử Cầu nội cầu ngoại 
Ị trung tâm (ion phức) 
== 
HỘ Sk lã “iÍ ¬ . 
" + - 
N CI N H NH €CI- 
⁄Z⁄ 4 
H H 
TIN NH,]?” 
TU so?” Cu NH, Cu(NH))ˆ~ SO?” 
HN” `NH, 
3 




















Mối liên kết giữa cầu nội và cầu ngoại là liên kết ion. Khi hòa tan, phức chất phân 
li hoàn toàn thành ion phức và ion cấu ngoại. Liên kết giữa nguyên tử trung tâm và 
các phối tử là liên kết ion — lưỡng cực. Do đơ, khi hòa tan, ion cầu nội thường phân 
li từng phần. Hàng số phân li ion cầu nội (ion phức) được gọi là hằng số không bến 
của ion phức. 


Thí dụ ; lon phức Cu(NH,)‡” œ Cu?” + 4NH, 


Hàng số phân li của phức này bằng : 


4 
Cu?” - ANH, . 8P? ‹ 8X 
Ế thôngbán HN TRANG hay viết tÁt : Tp = HN (21.5) 
ionphức k 


trong đó Bị, - hằng số không bền của phức : aw;† - hoạt độ ion trung tâm ; 8v — 
hoạt độ phối tử ; x - số phối trí ; ak - hoạt độ ion phức. 


Ta biết ràng, thế điện cực của ion trung tâm được xác định theo công thức (17.2). 
Từ công thức (21.5) suy ra : 


Thay vào công thức (17.2) ta được : 


= „o 4 0000198T 0,000198T „2k 
M ” ŸM P s 08 


+ 
logf +? + = 
x 


(21.6) 
Đo thế điện cực trong hai dung dịch có ax khác nhau, ta được : 


0,000198T AL 
lojK „+ — : log E 
1,X 


0,000198T 0,000198T Av 
P¿,M * %MÙ +———— Pa logK » + TP n log 





o „ 0,000198T 
P+M= #®M T z 





x 
32x 


0000198T 32x 0,000198T  3;x 
: log = xlog 





SUY T4 : ØỊ M — #2 M = 
ý ỳ 81 x M AI.,x 


Do đó, số phối trí x bằng : 


#1,M ~ #2,M 


0,000198T, 32,x 
——g— kg 





8I,x 


` 
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Để xác định x, cẩn đo SÐÐ của mạch nồng độ loại hai trong đung dịch X có hai 
nồng độ khác nhau. Điện cực đo là kim loại tạo thành ion trung tâm của phức chất. 
Đo P1,M và P2, s0 với điện cực calomen. Biết x, ta có thể xác định Ry theo (21.6) 


Thí dụ : Thế điện cực tiêu chuẩn của vàng PAu /Au = 1,7V và PAu/Au(CNS)- = 0,69V. 


Tính hằng số không bền của phức Au(CNS);. Thiết lập sơ đồ mạch điện hơa, viết phản 
ứng điện cực và phản ứng chung trong mạch. 


Sơ đồ mạch : -Aul Au(CNS);, CN§ ||Au”|Au + 
Phản ứng điện cực : cực âm : Au +2CNS —> Au(CNS); + e 
cực dương : Au°+e->Au 





Phân ứng chung :  Au” + 2CN§  ~> Au(CNS); 


1,7 — 0,6 n 
Hàng số không bến :  logK¿, = -_ ng = -17,12 ; Kụy = 7,6.10 18, 


6. Chuẩn độ diện thế 


Đây là một phương pháp phân tích điện hớa được sử dụng rộng rãi trong nghiên 
cứu khoa học, trong các quy trình ki thuật. Có thể xác định được hoạt độ của các ion 
có trong dung dịch và hàm lượng chung của các ion bằng phương pháp đo' SĐĐ. Việc 
xác định hoạt độ của các ion bằng phương pháp đo SĐĐ được gọi là phương pháp 
ionomêtri. Bằng phương pháp ionomêtri, ta có thể xác định được tích số tan của các 
chất điện lí khó tan, độ phân li và hằng số phân li của các chất điện li yếu. Trong 
phương pháp ionomêtri, người ta dùng điện cực thuận nghịch với các ion xác định để 
làm điện cực chỉ thị. Chẳng hạn, khi đo hoạt độ ion HỶ người ta dùng các loại điện 
cực hidro như điện cực quinhidron, điện cực thủy tỉnh v.v. mà thế của nớ tuân theo 
phương trình ø = ø„ - 0,058 pH. Để do hoạt độ của ion Ag', Cu”*, Zn?*.. cẩn dùng 
các điện cực bạc, đồng, kẽm... 


Trong phương pháp chuẩn độ điện thế, người ta dùng thế điện cực làm chất chỉ thị, 
dựa vào sự biến đổi rõ rệt của thế điện cực ở điểm tương đương. Giữa dạng oxi hóa 
và dạng khử có mối liên hệ : 


 =0a+ xr Ìn 3ù 

Vì vậy, bước nhảy thế điện cực tương đương với nổng độ chất chuẩn độ ở gần điểm 
tương đương. Điện cực được dùng thay chất chỉ thị như vậy được gọi là điện cực chỉ 
thị. Trong mọi trường hợp, điện cực chỉ thị phải thuận nghịch với ion H* ở trong dưng 
dịch hoặc với ion tạo phức chất, hoặc với ion tạo thành hợp chất khó tan. Nguyên tắc 
của phương pháp chuẩn độ điện thế có thể giải thích bằng thí dụ sau đây : Giả dụ, 
ta chuẩn độ axít mạnh HA bằng bazơ MOH. Nếu gọi a là đương lượng axít và x là 
đương lượng bazơ MOH, v - thể tích dung dịch thì nồng độ ion H` sau khi thêm x 
vào bằng : 


a -x 





[HÌ= 


hay -log[H*] = -log ——” = pH 


V 
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ng 
đức 


$% 


Lấy ví phân theo x ta được : 


. đdpH ` 
đx — 
Khi x >0, dpH = _ ào dx, đường 


pH - x giảm dần theo x tăng. 


H 
Khi x —>a, —T— ~> œ, nghĩa là đường 


p 
dy 
cong ở gần điểm tương đương giảm rất 
đột ngột (hình 21,1a) 

Đối với phần dung dịch kiếm, bằng 
cách tương tự, ta được : 


dpH _ _ 2,303 
dy — a-y 





với y là đương lượng của axÍt mạnh HA. 

Đường pH ~-~ y biểu diễn trên hình 
21.1b. Đường cong pH - x(y) toàn phần 
biểu diễn trên hình 21.1c. Nhưng, thế 
điện cực phụ thuộc pH nên đường chuẩn 
độ điện thế có dạng hình 21.1c. Nhưng, 
vì nhiều trường hợp độ đốc BC thể biện 
điểm tương đương không rõ. Lúc đó, ta 


thường vẽ đổ thị R. — V (hình 21.2), 


Ở điểm tương đương, ta được cực đại. 
Có thể xác định được sẽ ngay lúc chuẩn 


độ như sau : Dùng hai điện cực chỉ thị 
cùng loại ngâm vào bai cốc đựng dung 
dịch chuẩn độ. Xác định hiệu thế giữa 
hai điện cực này trong quá trình chuẩn 
độ. Thường dùng điện cực quinhiđron 
cho dung dịch axít và bạc clorua cho 
dung dịch hỗn hợp KCI và KI để làm 
điện cực chỉ thị. Ở điểm tương đương, 
hiệu thế giữa hai điện cực này là cực đại, 


_ 2,808 





8 —=* 








VWm/¿ krêễn 


Hình 21.1. Dường cong pH ~ x (kiểm) 
3) Phần axit ; b) Phần dung dịch kiếm ; 
e) Tổ hợp cả a lẫn b. 


Av 





L 





—————']. - - 
VfUơgđưởug Ì⁄/m/ 


Hình 21.2. Dưỡng n_ _V 


BÀI TẬP 


1. Cho nguyên tố sau đây ở 259C : 


Pb | Pb# (a = Ð || Ag' (a = 1) | Ag 
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a) Tính SĐĐ của nguyên tố, biết PAg jAs = 0/7991 V, øpp?!p, = -0,126 V ; 
b) Điện cực nào là đương ; 
œ) Viết phương trình phản ứng và chiếu dòng điện. 
. Cho nguyên tố sau ở 250°C : 
(PÐ, CL (1 atm) | C[ (a = 1) || 2n? ( 


1 | Zn 
a) Tính E„ nếu gỆ/,oị = 1/8595 V, g9 2t = -0,/763 V ; 
b) Viết phương trình phân ứng ; 
©) Tính AGP. 
. Cho phản ứng : Fe?" (a = 1) + Ce'“ (a = 1) ~ Fe?” (a = L + CeŸ' (a = l). 
2a) Phản ứng này tương ứng với nguyên tố nào ? 
b) Điện cực nào là dương,? 
©) Tính E„„ biết ø2#„ð+ = 1,61 V, øpP3t„ ¿t = 0,771 Vỹ 
d) Tính AG°®. 
. a) Viết phương trình của phản ứng xảy ra trong nguyên tố Zn | ZnGCl, (a = 0,ð) 
| AgCl | Ag ; 
b) Tính E,, biết ø7?†„ = -0,786 V, PAgCVAs = 0/2224 V;, c) Tính E và AG, AG?. 
Đáp số : b) 0,985 V ;, c) 0,994 V, -4,5860 cal và -4ð.450 cai. 
. 8) Lập sơ đồ nguyên tố để xảy ra phản ứng ; 
Hạ (l atm) + I¿ (rắn) = 2HI (trong nước, a = Ì). 
bì Tính E„ ; c) Tính AG? ; đ) Tính K ; e) Sẽ có gì khác nếu phân ứng viết như sau : 
5H; (latm) + sb (rắn) = HI (trong nước, a = l), 
.Ở 25%, ứng với hoạt độ ion hiđro sau đây, giá trị pH bằng bao nhiêu : a) 0,3 ; 
b) 10 12, 


Ở 259°C những giá trị pH sau : c) 10,6 ; d) -1,1 tương đương với những hoạt độ 
nào của ion hiđro. 


. Tính thế khuếch tán của mạch : 
(PD H; HƠI H HƠI H;Œt) 
m = 0,0514 ‡ m = 0,00924 


Nếu linh độ ion H” và ClÏ bằng 315 và 55,5 (tương ứng) ở 18°C. Cho hệ số hoạt 
độ bằng 0,806 đối với dung dịch có m = 0,0514 và bằng 0,906 đối với dung dịch 
cố m = 0,00924. 


Đáp số ; 0,034 V. 
- Tính SĐĐ của mạch (Pt) H;| HCI 0,5 N| NH.NO¿| NaOH 0,1 N| H; (Pt) ở 25°C, nếu 
Pụ, = 1. atm và Huuạ = 1008. 107!!, Cho 7í; = Ô/63 7¿Non = 0,89 
. Tính SDĐ của mạch sau đây ở 25°C 
Hg| Hg;Cl;, KCI| dung dịch HCI| CI; 
C=1N € = 0,IM P = latm 
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Thế tiêu chuẩn của clo bằng 1,358 V, 7Y>Hci = 0,796, 5ĐĐÐ tiêu chuẩn của calomen 
bằng 0,2879 V. 


Đáp số : 1,153 V. 
10. Tính hệ số hoạt độ trung bình của PbCI; trong mạch 


(Hg) Pb | PbOl;, Ba(NO,)„, AgƠl | Ag 
© = 0/0178 M 
Cho E = 0,543 V. E° = 0,343 V. 
Đáp số : y, = 0,202 
11. Các thế tiêu chuẩn của Cu”, Cu và Cu”, Cu bàng 0,520 V và 0,337 V. Tính thế 
điện cực tiêu chuẩn của Cu”, Cụ”, 
Đáp số : 0,166 V. 
12. Tính SĐĐ của nguyên tố 


ŒÐ H, | NaOH |  NaCl | HƠI | H, P9 
C=001N C=001N C=0,01N 


ở 25°C, nếu hệ số hoạt độ trung bÌnh của các dung dịch HƠI, NaCl, NaOH này đều 
bằng 0,92, tích số ion của nước bằng 0,74. 10}, Thế khuếch tán trên các ranh 
giới tính theo đữ kiện độ dẫn điện. 4qoiric) = 870 om”Ì.. em?, Âwaou = 200 om lem?, 


Âwac = 102 ôm”! em? 
Đáp số : 0.5337 V. 
13. Tính hằng số cân bằng của phản ứng ZnSO, + Cd = Cd§O, + Zn ở 259C. Cho 
Ø2d*zn = —0,763 V , pÈt,cạ = -0,402 V 
Đáp số : K = 5,4. 10712 
14. Thế tiêu chuẩn P.21, = 0,126 V và ĐPb, PbSO, , S0” = -0,355 V. Tìm tích số tan 


của Pb5O,. Thiết lập sơ đồ nguyên tố, viết phản ứng điện cực và phản ứng chung 
của nguyên tố. 


Đáp số ; L„ = 1,74. 108, 


15. Tính AG, AH, AS ở 20°C của phản ứng xảy ra trong nguyên tố tiêu chuẩn Weston, 
nếu È của nó phụ thuộc nhiệt độ theo biểu thức : E = 1,0183 - 0,0000406 (t - 20) 


Đáp số : AG = -46968 calV/mol, AH = -47,3 keal/mol, A§ = -1;84 cal/mol. độ. 


16. Từ SĐÐĐÐ của nguyên tố và hệ số nhiệt độ của nó, hãy rút ra biểu thức AH® và 
AS” của phản ứng chung ở điều kiện thuận nghịch. 


Đáp số : AH® = -zFE + zFT (), : AB® = gE đây. 

17. Tính thế đắng áp AG°, AH°, A82 của Hg,Cl, (ở 25°Ơ, P = 1 atm) trong mạch 
Ag/AgCl, MeCl, Hg/CL/Hg. Cho E = 0,0455V, E = 38,38 . 10 V/độ, 
AGAsc, = -26160 cal/gmol, AHAạ; = 30.3800 cal/gmol, AS¡ = 23,97 ; 
ASBianang = T58 ¡ Sộ, = 18/20, SẠ, = 10,20. 

Đáp số : AGD = 2100 cai ; AHẳ = 2550 cal/g.mol, AG0s cị, = ð0.220 cal/mol, 


AHÑ, cụ = -63650 cal/mol. 
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Chương TỰ 


LÓP ĐIỆN KÉP VÀ SỰ HẤP PHỤ 
TRÊN RANH GIỚI HAI PHA 


$22. Các hiện tượng điện mao quản 


1. Mối liên hệ giữa hiện tượng điện và hiện tượng hấp phụ trên ranh giới 
phân chia hai pha 


Việc chuyển điện tử từ kim loại sang các tiểu phân nằm trong dung dịch, hoặc 
ngược lại, chuyển điện tử từ tiểu phân này lên điện cực, xây ra trên ranh giới phân 
chia hai pha. Do đó, biết cấu tạo ranh giới phân chia giữa điện cực và dung dịch có 
ý nghĩa to lớn khí nghiên cứu động học và cơ chế phản ứng điện hớa. 


Trên ranh giới này xảy ra hai hiện 
tượng chủ yếu : hiện tượng hấp phụ 
€ và hiện tượng tạo lớp điện kép. Ta nghiên 
cứu mối liên hệ giữa các biện tượng này. 
Trong phần động học, chúng ta đã 
biết hiện tượng hấp phụ. Do trạng thái 
năng lượng của các tiểu phân nằm trên 
bể mặt và ở trong dung dịch không cân 
bằng với nhau nên càng đến gần ranh 
giới phân chia hai pha, nồng độ các tiểu 
phân càng bị thay đổi. Nếu càng gần 
ẹ x ranh giới phân chia, nồng độ các tiểu 
phân càng tăng, ta có sự hấp phụ dương 

Hình 221. Sơ đồ mô tả sự hấp phụ dương vàâm — ` (đường 1, hình 22.1). 


Có hai nguyên nhân gây nên hiện tượng hấp phụ dương ; 

1) Do dung môi kị các tiểu phân chất tan này đã đẩy các tiểu phân chất tan này 
đến ranh giới phân chia hai pha. Chẳng hạn, các chất hữu cơ kị nước trong dung dịch 
nước bị dung môi (nước) đẩy lên ranh giới phân chia hai pha. 

2) Do giữa các tiểu phân chất tan và bế mặt điện cực có lực hút lẫn nhau. Lực 
hút này có thể là lực hút tĩnh điện (như các cation bị bể mặt kim loại tích điện âm 
hút), có thể là lực hút đặc biệt nào đó giữa bề mặt và các tiểu phân. Ngược lại, nếu 
càng gần ranh giới phân chia, nồng độ các tiểu phân càng giảm ta có sự hấp phụ âm 
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,.09, 


"ng, 


(đường 2, hình 22.1). Nguyên nhân gây nên sự hấp phụ âm là do các tiểu phân bị 
dung dịch kéo khỏi bề mặt vào dung dịch hoặc do bề mặt tích điện cùng dấu với tiểu 
phân, đẩy các tiểu phân vào dưng dịch, 


Để mô tả định lượng sự hấp phụ trên ranh giới phân chia pha, người ta thường sử 
dụng phương trình Gibbs : 


dỡ = -3Gidụ, (22.1) 


trong đó Ø ~ sức căng bề mặt, hay còn gọi là công tạo bề mặt thuận nghịch nghĩa là 
công cần thiết phải dùng để làm tăng bề mặt ranh giới phân chia hai pha lên 1 đơn 
vị điện tích trong điều kiện thuận nghịch, jun/m) ; G¡ - lượng dư thừa bề mặt (hấp 
phụ) cấu tử ¡, mol/m? ;“¡ — hóa thế của cấu tử ¡. Hiện tượng hấp phụ trên ranh giới 
phân chia pha liên hệ mật thiết với hiện tượng tạo lớp điện kép. Do hấp phụ tĩnh 
điện (hoặc hấp phụ đặc biệt..), trên ranh giới phân chia hai pha xuất hiện một lớp 
điện kép. Để nghiên cứu cấu tạo lớp điện kép cẩn phải biết cả các đữ kiện hấp phụ, 
điện tích bề mặt điện cực. Dựa vào các dữ kiện này để xây dựng mô hỉnh lớp điện kép, 


Frumkin đã đề xuất phương pháp hấp phụ để nghiên cứu lớp điện kép từ năm 1930. 
Bản chất của phương pháp như sau : Ngâm kim loại M vào dưng dịch muối MA của 
nó, eó dư RVA. Giả dụ rằng, khi xác lập cân bằng điện hớa, ion M”? chuyển từ dung 
dịch lên bề mặt làm bề mặt tích điện dương. Bề mặt sẽ hút anion AZ” vào, Lúc này, 
nổng độ muối MA giảm đi là do bề mặt tích điện dương (M””) và do sự dư thừa bề 
mặt (hấp phụ) anion A”. Nếu nồng độ MA nhỏ đến mức chuyển các ion MỸ” từ kim 
loại vào dung dịch làm bề mặt tích điện âm khi xác lập cân bằng điện hớa. Các cation 
M”” bị các cation RỶ rất dư thừa trong dung dịch tách ra khỏi lớp điện kép. Sự tăng 
nổng độ ion Mf' trong dung dịch đặc trưng cho giá trị tuyệt đối của điện tích bề mặt. 
Bởi vậy, nếu chuẩn bị các dung dịch MA cớ nồng độ khác nhau ta có thể xác định 
được hai đại lượng : I) điện thế điện cực xác định theo phương trình Nernst đối với 


RT 
điện cực loại một : ø = %, + sE Ina + ; 2) điện tích q của bề mặt điện cực xác định 


theo sự biến thiên nồng độ M”* bằng phương pháp chuẩn độ hớa học hoặc bằng phương 
pháp đồng vị phóng xạ. : 


2. Hiện tượng điện mao dẫn 


Hiện tượng điện mao dẫn mô tả sự phụ thuộc của sức căng bể mặt trên ranh giới 
điện cực - dung dịch vào thế điện cực và thành phẩn dung dịch. Đường cong biểu 
diễn mối liên hệ giữa sức căng bể mặt và thế được gọi là đường cong điện mao dẫn. 
Người ta thường nghiên cứu hiện tượng điện mao dẫn trên điện cực kim loại lỏng 
(thủy ngân, gali, amalgam, các hợp kim nớng chảy) vì chúng có thể đổi mới bề mặt 
luôn, bề mặt của chúng đồng nhất về thành phần hớa học. Ngâm điện cực thủy ngân 
vào dụng dịch natri sunfat (Na;5O,). Khi chưa cho dòng điện ngoài vào điện cực, bề 
mặt kim loại tích điện dương chứng tỏ Na” chuyển từ dung dịch lên bề mặt kim loại 
Điện tích dương của bể mặt thủy ngân sẽ hút anion SƠ vào gần mình. Các điện tích 


Do có sự hấp phụ trên bề mặt điện cực làm sức căng bề mặt điện cực bị thay đổi. 


đương trong thủy ngân đẩy nhau, các anion S02” cũng đẩy nhau làm cho bề mặt thủy 


ngân bị căng ra, điện tích bế mặt lớn lên. Trong khi đớ, sức căng bề mặt thủy ngân 
có khuynh hướng làm bề mặt thủy ngân giảm đi. Bề mặt điện cực lớn lên làm sức 
cảng bể mật ố giảm đi. Nếu bây giờ, ta truyền cho điện cực một lượng điện tích âm, 


điện tích dương của bề mặt giảm đi, các anion SO2” trên bể mặt cũng giảm đi. Vì 
thế, lực đẩy giữa các điện tích cùng dấu giảm đi làm cho điện tích bể mặt thủy ngân 
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giảm và sức căng bể mặt tảng. Cứ như vậy, nếu cứ tiếp tục truyền điện tích âm vào 
điện cực sức căng bề mặt cứ tiếp tục tăng. Đến khi điện tích âm truyền vào điện cực 
trung hòa hết điện tích dương của bế mặt điện cực, đường biểu diễn ø - ¿ sẽ không 
tăng nữa. Nếu ta tiếp tục truyền điện tích âm vào bê mặt điện cực, lúc này, thủy 
ngân sẽ mang điện tích âm và hút các cation Na* lại gần. Điện tích âm truyền vào 
càng nhiều, lượng cation ở sát bế mặt điện cực càng nhiều. Các diện tích cùng dấu 
đẩy nhau làm điện tích bề mặt thủy ngân tăng lên và Ø giảm di. 
3. Phương trình Lippmann mô tả hiện tượng diện mao dấn 


Lippmann là người đầu tiên nghiên cứu hiện tượng điện mao dẫn. Giá dụ rằng, 
thủy ngân đặt ở đáy cốc, trên thủy ngân là dung dịch có các ion khác nhau, trong đó 
có các ion Hg2”. Từ điều kiện cân bàng điện hóa 

Hg?” + 2e = 2Hg 


ta đo được thế điện cực Hg theo phương trình Nernst 


RT 
? =Ứo + xF Inarry2* (22.2) 


Sự xuất hiện thế trên điện cực có liên hệ mật thiết với sự hấp phụ, nên trong 
trường hợp này, có thể viết phương trình hấp phụ Gibbs (22.1) thành : 


dể = ~Gu¿+ + RTdlna py2+ — RT 2, Galna (22.8) 
¡z HQ, 
Ta nghiên cứu ý nghĩa vật lí của đại lượng Guut, Giả dụ rằng, trên một đơn vị 


điện tích bề mặt thủy ngân có £ điện tích dương. Để tạo một đơn vị bề mặt mới và 
£ điện tích dương tương ứng với đơn vị bề mặt này (mà không truyền thêm điện tích 


từ ngoài vào), cần phải chuyển £/2F ion Hg” từ dung địch lên kim loại, làm nồng độ 
ion Hg?” giảm đi £/2F ion. Muốn giữ nguyên thành phần ban dầu, ta phải đưa £/2F 
ion Hg?” vào dung dịch. Do đó, sự hấp phụ Gibbs của ion thủy ngân bằng : 

Gua+ = £/2F (22.4) 


8ố dư bề mặt Gua+ được khu trú trên pha kim loại ngoài ranh giới điện cực - 


dung dịch, khác với các số dư bế mặt của các ion khác. Từ phương trình (22.2) và 
(22.4) suy ra : 


Giu2+ + RTdina,vt = cdp (22.5) 


Đặt biểu thức (22.5) vào biểu thức (22.3) ta thu được phương trình cơ sở của hiện 
tượng điện mao dẫn : 


dø = -£do — RT 5 Gidlna, (22.6) 
¡# Hể” 


Khi nhiệt độ và thành phần dung dịch không đổi (a, = const ; T = const), phương 
trình (22.6) có thể viết thành : : 


dø = -£dø (22.7) 
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Phương trình (22.7) là phương trình Lippmann và còn có thể viết : 


dỡ 
£ =-— (22.7a) 
dạ 
nghĩa là độ nghiêng của đường cong điện mao dẫn đặc trưng cho điện tích bề mặt 
điện cực. Từ phương trình (22.7) ta thấy rằng, khi truyền điện tích âm cho điện cực 


thủy ngân, thế điện cực giảm dần nên d¿ < 0. Ở miền thế có sức cảng bề mặt tăng 
lên dø > 0, do đó : 


nghia là ở miền thế này điện cực tích điện dương. Phần đường cong này là nhánh 
anốt của đường cong điện mao dẫn. Ở miền thế có ở giảm đi, dố < 0, ta có : 


dế 
PT Gia ng 


Bề mạt điện cực tích điện âm, mặt dung dịch của lớp điện kép sẽ gồm các cation. 
Nhánh này của đường cong điện mao dẫn là nhánh catốt. Ở miền thế có sức căng bề 
mặt cực đại, ø = const, nên bộ = 0 và £ = 0. Thế tương ứng với bề mặt điện cực 


không tích điện ( = 0) được gọi là thế điện tích không hay điểm điện tích không. Do 
đó, vị trí cực đại của đường cong điện mao dẫn xác định thế điện tích không. Giả dụ 
trong dung dịch chỉ có một loại chất tan. Ỏ  = const, phương trình (22.6) có dạng : 


= -RT(G,dlna, + G dlna_) ~ -RT(G, +G_) dina, 


trong đó a, =~ a, = a_. Do đó, 
1 dø 
“Tp (na, ) =6,+6G_ (22.8) 
Mặt khác, từ phương trình Lippmann (22.7) và điều kiện trung hòa điện : 
£ = -F Xa6, 


ta có : (5y) = FŒ,G, -|z | G) (22.9) 


Giải hệ phương trình hai ẩn số (22.8) và (22.9) ta có thể xác định được lượng cation 
và anion hấp phụ. Bởi vậy, phương pháp điện mao dẫn cho phép xác định điện tích 
điện cực, thế điện tích không, các số dư bề mặt của cation, anion và của các phân tử 
hữu cơ trung hòa. 


Lấy đạo hàm £ trong phương trình (22.7a) theo ø, ta xác định được điện dung của 
lớp điện kép : 


l&<== sẽ .e= Ca) (22.10) 


Hình dạng của đường cong điện mao dẫn phụ thuộc vào nồng độ và thành phần 
dung dịch. Trên hỉnh 22.2 trình bày đường cong điện mao dẫn của điện cực thủy ngân 


181 


trong dung dịch NaF có nồng độ khác 
, 6(4/n/cn) nhau. Ở Cục: đâU, : = 0, các đường cong 

này hoàn toàn trùng nhau. Do đớ, theo 
phương trỉnh (22.8), ở điểm này, G, + 
G_ = 0. Nhưng, trong dung dịch chất 
điện li hớa trị l - 1, ta có, +G = 
0. Nồng độ NaF càng tăng, độ dốc của 
_ 80/4 cả hai nhánh anốt và catốt của đường 
: cong điện mao dẫn càng tăng, đường 
cong có hình parabon càng nhọn hơn. 
Nếu các ion Na` và Fˆ chỉ bị hấp phụ 
k tính điện chứ không phải bị hấp phụ 
_ WùƑE9/M đặc biệt thì từ phương trình (22.6) suy 

—~ 


425 + 







400 


375 + 


L 








¬ + ' ra rằng : nếu nồng độ NaF tăng lên 10 
-05_ ~10  -/ð #VØn lần thì độ lệch của hai nhánh bằng 59 
(72eo đ⁄ Cz/2/6n ) mV. Các ion F_ và Na`, được gọi là các 
: : ... ion không hoạt động bề mặt. Chất không 
đình 22.2. Đường cong điện mao dẫn của điện cực thủy c _ 
ngân trong dung dịch NaF hoạt động bề mặt là chất không làm 
giảm sức căng bề mặt Ø trên ranh giới 
N (a/n/cm ) không tích điện của bề mặt - dung dịch. 


Các anion không hoạt động bể mặt là 
F, COj,OH ,S§O2”, HPOŸ... các 
cation đều không hoạt động bề mặt, trừ 
TI, Cs” và các cation hớa trị.cao như 
La**, AI?*, Th'”... Ngược lại, chất hoạt 
động bề mặt (HĐBM) là chất làm giảm 
Ø của đường cong điện mao dẫn ở những 
miền thế bị hấp phụ và ở miền bể mặt 
điện cực không tích điện. Các anion hoạt 
động bể mặt như 
NO,,CƠCI ,I, NO;, CNS... bị hấp 











ẳ + : ———> 
~Ý~3£# -⁄0 ~ #6" phụ lên nhánh anốt của đường cong điện 
#,von (75eo ốG mao dẫn và bị khử hấp phụ ở nhánh 
Ca/2men) catốt. 


Hình 223. Đường cong điện mao dẫn của điện cực thủy 
ngân trong các dung dịch halogenua 


Trên hình 22.38 biểu diễn một vài 
dạng đường cong điện mao dẫn khi có 
các anion halogenua hấp phụ đặc biệt. Sự hấp phụ đặc biệt của các anion này làm 
giảm cực đại của đường ø - ¿. Từ hình 22.4 ta thấy, sự hấp phụ đặc biệt của các 
anion tăng theo đãy : Ƒ` < CŨ < Br < I. Trong dung dịch có chất hữu cơ, đường 
cong điện mao dẫn cũng bị biến dạng di. Ở vùng gần thế điện tích không, các chất 
hữu cơ hấp phụ lên điện cực làm giảm Ø của bề mặt và làm lệch cực đại của đường 
cong điện mao dẫn. Ở các miền thế khá dương hoặc âm, các đường cong điện mao 
dẫn khi cố mặt và khi không có mặt chất hữu cơ trùng nhau ; chứng tỏ rằng, ở các 
miền đó, chất hữu cơ bị khử hấp phụ (hình 22.4) do tụ điện lớp điện kép kéo chất có 
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tế, 


hằng số điện môi cao hơn. Điểm 
điện tích không khi có mặt chất 
hữu cơ bị lệch về phía đương đo 
sự phân cực của phân tử 
n-C,HẠOH và sự định hướng đầu xðdn/b/ 
đương kị nước của lưỡng cực tới 
bề mặt điện cực, trong khi đó, 
phần ưa lưu của phân tử (như Su F 
nhóm OH) mang điện tíchâm và ¿2ø | 


/z@% Z 
hướng vào dung dịch. l 


` 







400 TT 


4. Một vài phương pháp do 3724 
điện mao dẫn 






tứ, S1, 7+ 
4 Ø⁄ O,74/ 












Để đo sức căng bề mặt ø của 352 





điện cực lỏng như líg, Ga người 335 EU S —- + + ——> 
ta sử dụng nhiều phương pháp. Ở 2 -9£ ~7,9 -⁄ð 
đây, ta chỉ nghiên cứu nguyên tắc #ton(75eo đƒ€ c2/0/72©/) 


đo của hai phương pháp. Hình 224. Các đường cong điện mao dẫn của điện cực thủy ngân 


đ) Phương phóp giọt ổn dịnh. trong dung dịch Na.SO, 1N có thêm C,H,OH 0.1 M. 
Phương pháp này dựa vào việc 
nghiên cứu hình dạng của giọt kim 
loại lỏng đặt trên bề mặt nằm 
ngang nhẳn ở trong dung dịch. 
Phương pháp này do Konig đề ra 
năm 1882. Dưới tác dụng của sức 
cảng bề mặt, giọt có khuynh hướng 
biến thành đạng hình cẩu cơ diện 


tích bề mặt nhỏ nhất. Mặt khác, - ⁄ ⁄ 
trọng lực lại hút giọt làm giọt bị 
bẹt đẩn. Vì vậy, giọt cố hình e líp. Hình 22.5. Sở đồ giọt thủy ngân nằm trên bể mặt. 


Đo bán kính hình e líp và chiều cao của nó bằng một dụng cụ đặc biệt, Worthington 
đã tính được sức cảng bề mặt ở theo hình đạng giọt thủy ngân e líp như sau : 


.g.h 1,641R 


#=”2—-T82a1R+h 





Các đại lượng R và h được giải thích bằng hình vẽ 225 ; 8 — gia tốc trọng trường ; 
@ - tì trọng của giọt kim loại. Butler đã dựa vào đữ kiện thực nghiệm đo R và h của 
lọt theo ø rồi dùng máy tính điện tử để vẽ đường cong điện mao dẫn. 

ð) Phương phép Lippmann. Đo ở dựa vào sự ngừng trệ của vạch mức thủy ngân. 
Lực giữ giọt Hg không để nớ rơi bằng : 


_ 2ØcosØ 


° R 


trong đó R - bán kính ống mao 
dẫn ; 9 - góc thấm ướt giữa Hg 
và thành của ống mao dẫn. Dụng 
cụ đo F theo các thông số đo được 
gọi là dụng cụ điện mao dẫn 
(hình 22.6). 


Kim loại lỏng đựng trong ống 
mao dẫn đặt thẳng đứng. Đường 
kính ống mao dẫn khoảng 20 - 
40 micrông. Cuối ống mao dẫn 
được ngâm vào cốc đựng dung dịch 
nghiên cứu. Ỏ đáy cốc đựng thủy 
ngân để làm điện cực phụ không 
phân cực. Người ta phân cực giọt 
thủy ngân bằng dòng điện một 
chiều lấy từ accu có điện áp khoảng 
2 V. Dùng điện cực calomen làm 
h điện cực so sánh. Ranh giới giữa 

Hình 22.6. Dụng cụ đo điện mao dẫn của Gouy. điện cực và dung dịch nằm ở bên 

trong ống mao dẫn quan sát bằng 

kính lúp (kính hiển vi nằm ngang) 1 (hình 22.6). Sức căng bề mặt ø có khuynh hướng 

kéo thủy ngân về phần rộng hơn của ống mao dẫn, còn trọng lực lại tác dụng lên 

thủy ngân theo chiều ngược lại. Cân bằng của các lực này giữ cho Hg ở vạch mức xác 

định. Nếu thay đổi thế điện cực hoặc thành phần dung dịch, sức căng bề mặt Ø sẽ 

thay đổi làm cho ranh giới dung dịch - thủy ngân trong ống mao dẫn thay đổi. Nhưng, 

nếu dùng một hệ thống làm thay đổi chiều cao của thủy ngân ở trong ống để điều 

chỉnh sao cho vạch thủy ngân ở trong ống mao dẫn vẫn ở vị trí ban đầu. Chiều cao 
h của cột thủy ngân tỈ lệ với sức cảng bề mặt thủy ngân theo công thức 


ø=k.h 


trong đó k là hệ số tỉ lệ (còn gọi là hằng số máy đo). Để xác đỉnh k, ta đo Ø trong 
dung dịch có thành phần đã biết và ø đã được tính theo phương pháp ổn định ở trên. 


©) Xác dịnh sức căng bề mặt trên các diện cục rắn. Người ta thường xác định 5 
của điện cực rắn bằng phương pháp đo gián tiếp dựa vào sự thay đổi các tính chất 
vật lí của điện cực, thí dụ theo sự 
biến đổi hình dạng bọt khí trên 
bề mặt điện cực, theo độ rắn, độ 
dẫn nhiệt, dẫn điện.. Nhưng, 
phương pháp thông dụng nhất là 
phương pháp xác định ø theo góc 
thấm ướt dung dịch. Giả dụ có 
một bọt khí nằm trên bề mặt điện 
cực rắn đặt trong dung dịch. Bọt 
khí sở di chưa bị tách khỏi bề mặt 
vì có ba đại lượng sức căng bề 
mặt tương tác lên nó ; sức căng 

7 /ưm ÍGa/ bề mặt giữa dung dịch và kim loại 

Ø2; giữa dung dịch và khí Ø2 +, 

Hình 22.7. Lực tương tác giữa các sức căng bề mặt ca segrlx3-00rl:rdl oxi sal eo 
` tên điên l7 Lá nước Ø) ; (hình 22.7) 
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Từ hình 22.7, ta thấy : bọt khí chưa bị tách khỏi bể mặt điện cực vì giữa các sức 
cảng bể mặt có cân bằng : Ø¡+ = Ø;; + Ø;x cosØ9 : 


Sa — Ố,› 


1.2 


SỞ = ——————— 22.11 
co LẠ { ) 


Ö đây, Ø là góc thấm ướt. Sức căng bế mặt giữa dung dịch và khi không phụ thuộc 
vào thế : Ø,; = const. Sức căng bề mặt kim loại - khí Ø,; phụ thuộc vào thế, vì giữa 
kìm loại và bọt khí có một màng mỏng dung dịch. Nhưng 6, biến thiên theo thế rất 
ít so với sự biến thiên theo thế của sức cảng bề mặt kim loại - dung dịch Ø,„, nên 
ta có thể coi Ø¡„ = const. Vì vậy, phương trình (22.11) có thể viết : 


Ø,; = R, - K; cosØ 


Khi phân cực điện cực, góc thấm ướt 9 phải thay đổi theo biến thiên thế. Dạng 


đường cong 9 - ø (hoặc Ø,; ~ ) tương tự dạng đường cong điện mao dẫn trên điện 
cực lỏng. 


$23. Sự hấp phụ trên các điện cực rắn 


1. Phương pháp hấp phụ nghiên cứu lớp điện kép 


Khi cho điện cực vào dung dịch, do tạo thành lớp điện kếp nên một phân cation 
và anion tham gia vào lớp điện kép ở trên bề mặt điện cực làm cho nồng độ của 
chúng trong dung dịch bị giảm đi, 

Thí dụ : Tính lượng chất tham gia tạo lớp điện kép ở @ = 1 V và điện dung lớp 
điện kép € = 0,2 F/m^, nếu bề mặt điện cực bằng 5cmỶ. 

Điện tích của bể mặt điện cực tính theo công thức (22.10) ta được : 

E =C.p= 02.1 = 0,2 culong/mẺ. 
8 .£ 0,2 5.10 _g 

Lượng chất tham gia tạo lớp điên kép : An = F.= == = 107! địg. 

10 

Xếu lượng chất nhỏ như vậy, ta không thể nào xác định được bằng phương pháp 
phân tích thông thường. Vì vậy, phương pháp hấp phụ nghiên cứu lớp điện kép chỉ sử 
dụng trên những điện cực có bề mật rất lớn, thường là những điện cực kim loại nhóm 
platin (Pt, Rh, Pd, Os, Ru, Re) có phủ muội kim loại nhớm này bằng phương pháp 
điện phân. Bề mặt điện cực nhờ vậy có thể lớn hơn 10' lần bề mặt nhìn thấy. Ö điện 
cực có điện tích lớn như vậy ở £ = 0,9 culông/m? nồng độ sẽ bằng 10! đương lượng 
gam. Ó nồng độ này ta có thể chuẩn độ được. 





Trong hệ HO” + e = HO + đạp, lớp điện kép tạo thành do nồng độ ion H*. Nếu 
ta cho vào dung dịch một chất nền nào dớ khác, như Na;SO,, có nồng độ lớn gấp 
trăm lần nồng độ HỈ, ta có thể nơi : toàn bộ Na đã đẩy H* ra khỏi lớp điện kép 
làm cho dung dịch bị axit hóa. Chuẩn độ sự biến thiên nồng độ này, ta xác định được 
lượng ion hấp phụ trên bề mạt điện cực. 

Cũng có thể sử dụng các chất chỉ thị phóng xạ để nghiên cứu lớp điện kép hấp 
phụ. Ta đánh dấu nguyên tử của chất nghiên cứu bằng nguyên tố đồng vị phóng xạ. 
Sau đó, ta đo sự hấp phụ các nguyên tử đánh dấu theo ba cách : a) theo biến thiên 
nồng độ của chúng trong dung dịch ; b) theo hoạt độ phóng xạ của kim loại lấy từ 
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dung dịch ; c) theo hoạt độ phóng xạ của kim loại nằm trong dung địch nghiên cứu. 
Theo cách đầu, đo hoạt độ phóng xạ của phần dung dịch trước khi tiếp xúc với điện 
cực và sau khi tiếp xúc với điện cực. Theo cách thứ hai, đo hoạt độ phóng xạ của 
điện cực vừa mới lấy ra khỏi đung dịch, Theo cách thứ ba, cho dung dịch có chất 
phóng xạ vào tiếp xúc với điện cực. Sau khi đổ dung địch phóng xạ ra, cho dung địch 
không có chất phóng xạ vào bình và đo hoạt độ phóng xạ. 


2. Sự hấp phụ hidro và oxi trên diện cực nhóm platin 


Để nghiên cứu sự hấp phụ hiđrô và ôxi trên điện cực nhớm platin, người ta đo thế 
điện cực theo thời gian ở một cường độ dòng điện một chiều nhất định (I = const). 
Đường cong mô tả mối liên hệ giữa thế điện cực g và điện lượng (hay thời gian ở 
l = const) được gọi là đường cong tích điện. 

Trên điện cực hấp phụ hiđro có cân bằng sau đây : 


+H,O R 
(H2) ung dien = 2Hụp = 2HO” + 2e 


trong đó Hị, là hiđro hấp phụ trên bề mặt điện cực. 
hp : 


Đường cong tích điện trong dung dịch axÍt 

trên điện cực Pt đen có ba miền rõ rệt (hình 

28.1). Ở miền I thế biến đổi chậm theo Q. Ở 

@‹v ,miển này có nhiều Hụn: Điện lượng cung cấp 
cho điện cực dùng để tích điện cho lớp điện 
kép và để tách H, bằng cách ion hơa. Ở 





1,6 II miền I, lượng Hy, rất nhiều nên toàn bộ điện 
H2O 
2 
t2 lượng dùng để ion hóa H,, : H, -> H,O' + 
§ hp hp 3 
oaL hÌ e. VÌ vậy, miền I gọi là miền hiđrô của đường 
bã; cong tích điện. Theo độ đài của đường cong 
04- Ị tích điện ở miền l, ta cố thể xác định được 
|- 200 400 600 800 Hụy trên bề mặt điện cực theo công thức : 
là] h 1 h s 
AQiiicroculong /cm? AQ = -An.8.F (23.1) 


trong đó AQ là điện lượng truyền cho điện 
cực ở miền nây ; An - lượng Tínp trên điện 
cực ; 5 - diện tích bề mặt điện cực ; P - số 
farađây. Nếu biết 8, từ phương trình này ta 
có thể tìm được lượng hiđrô hấp phụ An. Khi Hạ, bị giải hấp hoàn toàn khỏi bề mặt, 
trên bể mặt chỉ có lớp điện kép. Điện lượng AQ lúc này chỉ dùng để tích điện cho 
lớp điện cực kép : AQ = Az.S. Vì thế, miền II là miền lớp điện kép. Ở miền này, chỉ 
cần thay đổi một lượng điện rất nhỏ cũng đủ để làm cho thế biến thiên rất mạnh. Ở 
miền HI, thế lại thay đổi chạm theo Q. Bàng thực nghiệm, người ta đã xác định được 
oxi hấp phụ On, ở miền này nếu dung dịch nghiên cứu là H,SO,, KOH... ; người ta 
đã xác định được lượng clo hấp phụ nếu dung dịch đo là HCI. Vì vậy, miền này thường 
được gọi là miền ôxi. Sự hấp phụ hiđro trên điện cực Pt đen là thuận nghịch, vì đường 
cong tích điện anốt và catốt ở bất kì điểm nào của miền I đều trùng nhau. Điều đó 
chứng tỏ rằng Tng, trên điện cực ở trạng thái cân bằng. Th có : 


A8=k.ø 


diình 23.1. Dưỡng cong tích điện của điện cực PI 
trong dụng địch H;SO, 1N 
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V« 


nhưng : An =~— 


PS ~ 
trình (23.2), ta được : 


k 
An = -nG. 


Trong một dung dịch nhất định, [H*] = 


An 


trong đó a và b là hằng số. Phương 
trình (23.4) có dạng của phương trình 
hấp phụ đẳng nhiệt Langmuir. Lớp Hnp 
H thấy trên điện cực Pt đen, Ir, Rh, 
Í, Ág.. Năng lượng liên kết hấp phụ 
háo phụ thuộc vào bản chất chất điện 
li. Nếu các anion càng hấp phụ mạnh 
trên điện cực, miến hiđrô của đường 
cong tích điện cảng thấp (hình 23.2). 


Điều đó dễ hiểu, vì công tách “đnp 
bằng ; A = ƒ gáQ, bằng diện tích XăT 
dưới đường cong tích điện, nên năng 
lượng liên kết của Hy với bề mặt giảm 
khi chuyển từ dung địch không có anion 
hấp phụ sang các dung dịch có anion 
hấp phụ. Độ dốc của miền oxi của đường 
cong tích điện gần bằng độ đốc của miền 
hiđro, nhưng miền này dài gấp đôi miền 
hidro. Từ đó, ta thấy rằng lượng oxi 
hấp phụ bằng lượng hidro bị hấp phụ, 
vì để có một nguyên tử hiđrô hấp phụ 
chỉ cẩn 1 electron ; còn để có l nguyên 
tử oxi hấp phụ cần 2 electron nên chiều 
dài miền oxi gấp đôi miền hiđro. Sự hấp 
phụ oxi trên điện cực rắn (Pt, Rh, Ir..) 
là không thuận nghịch, đường cong tích 
điện anốt và catốt của miến này không 
trùng nhau. Trên đường cong tích điện 
anốt có một đoạn ngừng dài ở miền oxi 
(hỉnh 23.3). Miền này ứng với giai đoạn 
tách oxi trên bể mặt điện cực. Điều đó 
chứng tỏ oxi liên kết với bể mặt điện 
cực rất chặt. Giữa oxi và kìm loại điện 
cực đã tạo thành một hợp chất bề mặt 
của một pha mới. 


0,058log[HỶ] + 


a+ PoếPh, 


k 


R, 
Thay trị số thế của điện cực hidro : ,= 


§:P (23.2) 


0,058 log [H”] - 0,029 log Pụ, vào phương 


0, TS 





s l9Pu, (23.3) 


const nên phương trình (23.3) viết thành 
(23.4) 





(pr,von 
0.6 
04 V9 
tế” cớ 
0,2 2 
H8+ 
+ 1 - 
02 04 ÁQ cưlong 


Mình 23.2. Dường cong tích điện của điện cực Pt trong các 
dung dịch chất điện ii. 


.von 








ö2 04 IS 


Áo culong /cm? 


tinh 23.3. Dường cong tích điện của điện cực Pt ở 
miền oxi. 
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3. Cơ sở nhiệt động của trạng thái bề mặt hấp phụ hidro và oxi 


Giả dụ, ngâm điện cực nghiên cứu vào dung dịch axít có một lượng muối dư (lớn 
gấp tram lần) : HA + CA, thí dụ điện cực hiđrô ngâm vào dung dịch H;SO, 0,01N + 
Na,SO, 1N. Nếu gọi điện tích của bế mặt điện cực ở trạng thái đầu là £„, nống độ 


bế mặt của H,, là Ai, thì điện lượng trên l cm2 ở trạng thái đầu Q„ bằng : 
c = FAN 
Tương tự. điện lượng ở trạng thái cuối Q bàng : Q = £ - FA¿, với £ và A,; là điện 


tích và nồng độ bề mặt của Hịp ở trạng thái cuối. Biến thiên điện lượng giữa trạng 
thái đầu và cuối bằng : 


A8 =9-Q,= Œ£- FÀj) ~ Œ„ ~ FAj) (28.5) 
Ứng dụng phương trình Gibbs (22.1) cho hệ, ta có : 
dỡ = -Giđựay — Giịt . đứn (28.6) 


trong đó Gịị, Gï(+ là độ hấp phụ Gibbs của H và HỶ trên bề mặt điện cực. Ta xét ý 
nghỉa vật lí của G¡; và G,¡†. Nếu giả dụ rằng, trên lem? bề mạt có hai điện tích âm 
và hút hai cation và có ba nguyên tử hiđro. Nếu tảng bể mặt lên lem”, để cho cấu 
trúc không đổi, ta phải đưa vào hệ bai nguyên tử hiđro để ion hóa nó thành H 
2H —> 2H! + 2e. Ngoài ra, phải cớ ba nguyên tử hiđro nữa. Bởi vậy, G¡; = ð. Trong 
đó Ai; = 3 và £ = -2. Trong trường hợp chung ta có : 
5= 8- (-2): Gị = Ân — EF (23.7) 

Còn G¡,* phụ thuộc vào việc ion HỲ cố ở bề mặt hay bị cation chất nền đẩy vào 
dung dịch. Nếu các ion H” còn ở ranh giới lớp điện kép thì nồng độ bế mặt của ion 
HỶ (A¡¡*) bằng hai (vì có 2 ion hidro). Nếu diện tích bề mặt tảng thêm' lcm“ nữa, hai 
ion HÀ thêm vào là do phản ứng ion hóa 2H ->2H” + 2e nên không phải chuyển một 
lượng ion H” nào từ dung dịch lên bề mặt và ta cũng không cần phải thêm một lượng 
ion H” nào vào dung dịch. Do đó, độ hấp phụ Gibbs Gụt (tức là số dư thừa bế mát 
của ion H*) bằng không (trên bể mặt không có một ion H” nào dư cả) : GỊ* = 0 
Nếu dung dịch có dư muối lạ, các cation chất nến đẩy toàn bộ ion HỶ ra khỏi lớp 
điện kép, thì nồng độ bề mặt của H” bằng không (A¡¡† = 0) và sự hấp phụ Gibbs của 
H” là âm hai (G¡¡+ = -2). Do đó, ta có thể viết : 





Gi* = Ajt + ef (28.8) 
còn trong trường hợp có dư chất điện lỉ nến : : 

Ai = 0 thì : Gịịt = £F (23.9) 
So sánh (23.5) và (23.7), suy ra F.G¡, = -@ (28.10) 
Xuất phát từ điều kiện cân bằng điện hóa ta có thể viết : 

th T HHỦ T He HH — PHỦ — te 

@= 2a ~ Wa = T ä T Z Sn§t: ^ 6p 
hoặc ở dạng vi phân : 
' dạ = đ ưng (23.11) 
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Đặt các phương trình (23.9), (23.10) và (23.11) vào phương trình (23.6) ta cớ : 





d2 = —-Qdẹø — R bu (23.12) 
Theo tính chất của vi phân toàn phần (xem chương I, tập I cuốn Hớa lí), ta có : 
2Q Ì ,@E 
hoặc 
9Q ?Q 9 
ể CÀO ai CC TH 
(mm), 5 huổ (nr)o Vếp 4) 
Bởi vậy, từ (23.13) và (23.14) SUY ra : 
l ,ö£ 9Q 8p 
F (âp)mm* = —(5p)„ +: (8ar)o 


Đại lượng (29/40) + là điện dung phân cực tổng quát của điện cực Cụp h 
; ĐỀ s.êt xe Ẳ 
lñp VAT = là điện dung lớp điện kép. Do đó, 





1 ;_ 
= =~.. l.ú sâi, 
FC = ~Cø - (8m )o 
hay : 
C=-F.C _Ể.. ng SP c. CN 
.~ (r)o 2,3RT ( 8ega,~)o 0,058 (sp ?o 


Đại lượng (H12 biểu diễn phần điện dung lớp điện kép trong điện dung phân 


cực, được gọi là bước nhảy thế đẳng điện. Đại lượng này có thể xác định được bàng 
cách đo thế ø ở các dung dịch có pH khác nhau. Phương pháp đo (âap/4wii*)c được gọi 
là phương pháp bước nhảy thế đẳng điện. 


§24. Thế điện tích không toàn phần và thế điện tích không tự do 


Xuất phát từ giả thuyết về lớp điện kép người ta thấy rằng điện tích của bề mặt 

điện cực phân cực lí tưởng được xác định bằng biểu thức : 
£=zPG - z,FG, (24.1) 

Nhưng để £ thể hiện điện tích mặt kim loại của lớp điện kép ta phải giả thiết rằng 
điện tích của các ion không thay đổi trong quá trình hấp phụ. Nếu điện tích các ion 
thay đổi, chứng tỏ các ion đã chuyển từng phần điện tích của mình lên điện cực ; lũc 
đó, biểu thức (24.1) không thỏa mãn nữa. Việc chuyển điện tích của ion cho điện cực 
trong quá trình hấp phụ thể hiện rõ rệt trên các điện cực nhóm platin, nhớm sắt và 
hàng loạt điện cực rắn khác. Khi ion chuyển điện tích cho điện cực trong quá trình 
hấp phụ, cấu trúc lớp bề mặt trở nên rất phức tạp. Vì vậy, người ta đưa vào hai khái 
niệm mới : điện tích tự do và điên tích toàn phần. Điện tích tự do của bề mặt (còn 
goi là điện tích điện cực) là điện tích ở trên bể mặt kìm loại khi xảy ra quả trình 
bấp phụ nhưng không xảy ra quá trình chuyển một phần điện tích cho điện cực, hay 
nối cách khác đi, điện tích tự do của bể mặt là điện tích của lớp điện kép ở trên bể 
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mặt điện cực khi không có quá trình chuyển điện tích qua lớp điện kép này. Nếu biểu 
diễn theo phương trình Lippmann, điện tích tự do bằng 


E=— tì» (24.2) 


Như trên đã nơi, quá trình chuyển từng phần điện tích qua lớp điện kép khi hấp 
phụ chỉ xảy ra trên các điện cực nhớm Pt, nhóm sắt v.v. Vì vậy, điện tích toàn phần 
của điện cực là lượng điện cần truyền cho điện cực khi bề mặt điện cực tăng thêm 
1cm? sao cho hiệu thế điện cực - dung dịch còn không đổi nếu hóa thế của tất cả các 
cấu tử dung dịch (và cả các cấu tử điện cực) đều không đổi. Đại lượng Q = -F. G_ 
(phương trình (23.10)) được coi là điện tích toàn phần của điện cực platin, vì từ phương 
trỉnh (23.12) suy ra : 


4ø 

dẹ )+ 
Phương trình (24.3) có thể coi như phương trình Lippmann của điện cực platin 

thuận nghịch ở ¿+ = const Nhưng, cũng từ phương trình (23.12) SUY ra : 


dỡ q 
= km = T = Gu? (24.4) 


0u. E XT (24.3) 


Q° = PF.. G,,+ cũng được coi là điện tích toàn phần của điện cực platin. Phương 
trình (24.4) là phương trình Lippmann đối với điện cực platin ở điều kiện uy = const. 
Bởi vậy, đối với điện cực platin ta nhận được hai phương trình Lippmann. Đớơ là do 
thế của điện cực platin có thể thay đổi bằng hai cách : thay đổi áp suất hiđrô ở pH 
không đổi và làm thay đổi pH ở áp suất hidrô không đổi. Khi làm thay đổi áp suất 

hiđrô ở pH khóng đổi, lượng hiđrô và 
ôxi hấp phụ trên điện cực thay đổi làm 
điện tích bề mặt thay đổi. Nhưng nếu 
áp suất không đổi mà pH thay đổi, lượng 
ion hiđrô hấp phụ làm điện tích bề mật 
cũng thay đổi theo. Tương ứng với hai 
phương trình (24.3) và (24.4) trên điện 
cực platin có hai loại đường cong điện 
mao dẫn. Đường cong điện mao dẫn 
+ A G erg /(cm2 ` tương ứng với phương trình 243 là 
đường cong điện mao dẫn loại L. Đường 
cong tương ứng với phương trình (24.4) 
là đường cong điện mao dẫn loại II. Vẽ 
đường cong điện mao dẫn loại I dựa vào 
đường cong tích điện trong dung dịch 
tương ứng. 

Vẽ đường cong điện mao dẫn loại II 

dựa vào việc đo G¡† theo pH ở các ø 
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L 2 
-400Ƒ TẢ không đổi. Các đường cong điện mao 
ý ấ ' ¡ $ dẫn loại I và loại II của điện cực Pt vẽ 
08 04 0 -04 (-von trên hình 24.1. Thế tương ứng với cực 
( Điện cục hiđro } đại của đường cong điện mao dẫn loại 


I là thế điện tích không toàn phần 
#Q=œ còn cực đại của đường điện mao 


Tinh .34.1, Đường cong hai thhM Vu dẫn loại II là thế điện tích không tự do - 
loại II của điện cực Pt trong dung dịch : " . k“ _ 
1. H,SO, 001N + Na,SO, IN. Ø;~ọ. Xác định thế điện tích không tự 
2. Na,SO, 1N ð ø = 0V. do bằng phương pháp hấp phụ. 
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^* 


Để xác định thế điện - tích - không toàn phần, ta vẽ đường cong tích điện (hình 
23.2, đường I). Từ biểu thức (23.7) suy ra : 


q' = -FGu =E-F.A, 
nhưng bị = -FGu+ 
SUy Ta : -F. Gị; = -FGH†TP.Au 
hay : Ân = Gụ — Gi (24.5) 


Đường cong tích điện Q - ø (hay 
G¡;¡ - ø), đường cong hấp phụ Gụt Tớ 
đều xác định được bằng thực nghiệm. 
Từ biểu thức (24.5) ta có thể xác định 
được đường A¡; — ¿ bàng cách lấy đường 
cong tích điện trừ đường cong hấp phụ 
(đỉnh 242). Nếu Aj, = 0 thì 
G_ = Gi,t, hay FGụH = FG¡j?, hay nơi 0.8L 
khác đi, cả hai loại điện tích toàn phần 
của điện cực Pt đều bằng nhau. Như 06 
vậy, ta kéo dài đường A;; = 0, đường 
này sẽ cất đường cong tích điện ở một 
điểm. Điểm này cớ A,, = 0. Trên điểm 04 
này là miền lớp kép 


+ (p,von 












G„ nguyên tử hidro hấp phụ biến ®QF0E/~——-=~ 
thành ion hiđro ở mặt dung dịch của —— 
lớp điện kép. Ở dưới điểm này, bế mặt oọc=ố 
có dư hiđro hấp phụ nên nồng độ bề 100 
mặt của biđrô A;; khác không, G„ cũng 
khác không. Miền này là miền hấp phụ 
hiđrô. Ở chính điểm L này, An = 0, Hình 24.2. Phương pháp xác định thế điện tích không 
toàn bộ G¡¡ biến thành G,+ nên Gị¡ = 0. toàn phần trong dung địch HCI 0,01 N + KCI 1N 
Do đớ Q = 0. Thế có Q = 0 là thế điện S02,0I6n,biEIE 
tích không toàn phần. 


L 
200 


——> 


AL=0 ÁQz£,FAn 


Bảng 24.1. Các thế điện tích không tự do và thế diện tích không 
toàn phần trên các kim loại nhóm Pt 








Điện cục Dung dịch fØ#g=g. V #q=o.V 
| Platin Na,SO, IN + H,SO, 0/01N +0,16 š +0,23 
nh KCI 1N + HCI 0,01N +0,05 +0,16 
Palađi Na,SO, 0IN+ H,SO, 0,002 N +0/10 +ũ,25 
Roới Ña;SO, IN + H,SO, 0,01N ~0,04 +0.05 
Iridi Na,SO, 1N + H,SO, 0/01 N ~0,06 +0,095 





§25. Điện dung lóp điện kép 


Có thể coi lớp điện kép như một tụ điện phẳng cớ điện dung xác định. Điều khác 
nhau cơ bản giữa hệ điện hóa và tụ điện thường là ở chỗ : trên ranh giới phân chia 
điện cực - dung dịch xảy ra phản ứng điện hóa và quá trình tích điện cho lớp điện 
kép. Do đó, trong trường hợp chung, dòng I chạy qua ranh giới điện cực - dung dịch 
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thường có hai thành phần : dòng tích điện cho lớp điện kép I,¿ và dòng farađây I, do 
xảy ra phản ứng điện hóa : 
1= lạ+Ï (25.1) 


Do đó, lượng điện q truyền cho ranh giới này cũng có thể chia thành hai phần : 
phần dùng để tích điện kép và phần dùng cho phản ứng điện hóa q, : 


q = uy † qr (25.2) 


Đòng I làm cho thế điện cực biến thiên một đại lượng Aø. Chia biểu thức (25.2) 
cho Aø ta được : 


q _ ua % 


“1. Ta (25.3) 
Áp,” Ấp, Ag 
Chung — Cừ cự 


trong đó C tụn, là điện dụng phân cực tổng cộng của điện cực ; Cj, - điện dung lớp 
điện kép ; C, - điện dung của phản ứng điện hớa, còn gọi là giả điện dung. 


Phương pháp do điện dung lớp điện khép. Nếu trên điện cực không xây ra phản ứng 
điện hớa nào và diện tích điện cực phụ lớn hơn diện tích điện cực nghiên cứu rất 
nhiều, ta có thể xem sơ đồ bình đo như điện dung vi phân C mắc nối tiếp với điện 
trở dung dịch R. Lúc đó, phương trình chung mô tả mối liên hệ giữa dòng I chạy qua 
mạch và biến thiên hiệu thế ở hai đầu raạch dự/dt cố dạng : 


đụ dI 1 
at “R-qiÝe (25.4) 


Từ phương trỉnh (25.4) ta thấy có rất nhiều phương pháp đo điện dung. 5au đây 
ta nêu vài ví dụ : 


1) Nếu cho I = const thì Ẫ= 0, phương trình (25.4) thành : SP - hay 
dạ = cát Lấy tích phân phương trình này ta được : 
=0 + ẻ t (35.5) 
nhưng Q = II. t (Q là điện lượng), ta có : 


Đây là phương trình đường cong tích điện. Độ dốc đường cong tích điện là điện dung. 


,„.d 
2) Nếu cho ¿ biến thiên theo thời gian : @ = øq, † vt với v = Sa - tốc độ biến 


thiên thế. Giải phương trình (25.4) đối với trường hợp riêng này, ta được : 


I= vC k — eP (~gợ)] 


Khi dung dịch rất đặc, R nhỏ và RC <t, phương trÌnh trên có thể viết : 
l = vỆ (25.6) 


nghĩa là điện dung tỉ lệ với dòng chạy qua mạch. Dựa vào công thức (25.6) Loveland 
và Elving đã đặt các xung tam giác lên điện cực nghiên cứu. Biên độ của xung tam 
giác là 2V. Ghi dòng bằng dao động kí. Trên màn huỳnh quang của dao động kí ta 
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„í 


Pa 


xé, 


nhận dược hai đường cong điện dung tương ứng với nhánh lên và nhánh xuống của 
xung tam giác. 

3. Nếu cho dòng xoay chiều vào điện cực nghiên cứu ta dễ dàng tìm được trở kháng 
2 của dòng xoay chiều tạo thành từ điện trở và điện dung mắc nối tiếp : 


= S215 
Zz=R ẻ (25.7) 
trong đó j = —1, œ - tần số góc xoay chiều. 


Phương trình (2ð.7) là cơ sở của các phép 
đo điện dung bằng dòng xoay chiều. Nhưng 
phương pháp chính xác và hay dùng nhất là Ñ 
phương pháp cầu trở kháng (cầu impêđăng) 
do Dolin và Ershler đề ra. Khi cho dòng xoay 
chiều có tẩn số cao đi qua ranh giới phân ÀC 
chia điện cực - dung dịch, dòng điện đó phải lội 
tích điện cho lớp điện kép và phải chạy qua Nhang) hong loa 
lớp phân chia điện cực - dung dịch. Vì vậy, 
ranh giới phân chia đó có thể tưởng tượng 
như một tụ điện phẳng mắc song song với 
một dây dẫn (hình 25.1) 





Hình 25.1. Sở đồ điện tướng đương lớp điện kép. 


Ngoài điện cực nghiên cứu, trong bình đo còn có một điện cực phụ có điện tích lớn 
gấp trăm lần điện cực nghiên cứu và phải là điện cực trơ (không tham gia phản ứng 
điện hóa). Lúc đó, điện dung đo được chính là điện dung lớp điện kép của điện cực 
nghiên cứu. Trên hình 25.2, ta thấy khi cẩu cân bằng - thế ở a bằng thế ở e -, ta có : 
5). 2: = 2; 2. : 


VÏ Z¿ = Z2, nên Z, = Z„. Nhưng vì Z tính theo công thức (25.7) nên : 
3 4 1 2 8 


J J 
BC Gø CẦ:— Go 
trong đó R¿ - điện trở của hộp điện trở ; C; - điện dung ở hộp điện dung suy ra : 
Rị = R¿ và C, = G, 
Ảnh hưởng của sự hếốp phụ dến điện dụng của 
điện cực thủy ngân. Ta nghiên cứu kết quả đo điện 
dung lớp điện kép. Trên hình 2õ.3 biểu diễn đường 
cong điện dung của điện cực thủy ngân trong dung 
dịch NaF ở nồng độ 0,1 N và 0,01 N. Ta biết tằng 
NaF không phải là chất hoạt động bề mặt. Cơ thể . 
giải thích định tính dạng đường cong vi phân dựa 
vào công thức tính điện dung của tụ điện phẳng : 
Ep Ỉ 


C= 2zã (25.8) 





trong đó tp - hằng số điện môi ; d - khoảng cách 

trung bình giữa hai lớp điện kép. Ở những thế Hình 25.2. Sơ đồ cầu đo điện dung bằng 
lê Í ô lớp điên k dòng xoay chiếu : 1) điện cực nghiên cứu ; 

dương hơn thế điện tích không ợ;„„, lớp điện kép 3) điãn Sịc thự š 5i di cục Eš ki 4) 

là một tụ điện có bề mặt điện cực tích điện dương dụng cụ chỉ không ; 5) nguồn xoay chiều 


và bản dung dịch của nó là các anion F”. Thế càng Z3 7 Z4: điện th d, Z¡ — trở kháng 
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dương, anion càng bị hiến dạng. Vì vậy, khoảng cách giữa trung tâm anion rÝối điện 
cực càng nhỏ, theo công thức (2ð,8) C càng tăng. 


Ngược lại, nếu điện tích dương 
của bề mặt càng giảm, d càng lớn 
và C càng nhỏ. Ở miền bể mật 


+CHF/crÈ tích điện âm, các anion bị đẩy khỏi 
bể mặt điện cực. Trên bề mặt điện 
ái: cực có một lớp điện kép mới ngược 


với lớp điện kép cũ : điện cực là 
bản âm của lớp điện kép còn bản 
2 dung địch của lớp điện kép này là 
2o} các cation Na”. Vì các cation khớ 
bị biến dạng hơn các anion nên 

qẳnh khoảng cách giữa trung tâm điện 
10L, n h _—> tích đương của cation và bề mặt 
0 c0 -1,0 (Theo đíc hidro) điện cực sẽ lên hơn, do đó, C của 

Ỷ lớp điện kép sẽ nhỏ hơn. Trên 

đường cong điện dung ta cũng quan 

Hình 25.3. Dường cong điện dụng của điện cực thủy ngân sát được C giảm dần khi thế dịch 
trong dung dịch NaF. về phía âm, Đến một giá trị thế 

nào đó, các cation bất đầu bị biến dạng, d bất đầu nhỏ dần nếu ta dịch chuyển thế 
về phía âm hơn. Lúc đó, C sẽ tăng khi thế âm. Rhi bề mặt tích điện cao hơn nữa, 
lớp điện kép sẽ bị phá hủy do xảy ra phản ứng điện hóa : Ở miền bể mặt tích điện 
dương cao, thủy ngân sẽ bị hòa tan. Ở miền bề mặt tích điện âm cao, ion NaÌ sẽ bị 
phóng điện để tạo thành hỗn hống natri. VÌ thế, người ta không nghiên cứu lớp điện 
kép ở những miền ấy. Trong những dung dịch loãng, đường cong điện dung giảm rất 
mạnh ở những điểm gần thế điện 
tích không và đạt được cực tiểu ở 
chính điểm ø,_ạ. Dung dịch càng 








loãng, cực tiểu càng rõ nét và càng 
thấp. Nguyên nhân xuất hiện cực 
ChF/cm tiểu như sau : Ở gần điểm điện 
tích không ợ;_„, điện tích bề mặt 


80 rất nhỏ, lực tỉnh điện của điện cực 
80 không lớn hơn lực chuyển động 

nhiệt nên điện cực khó có khả 
40 năng hút các ion lại gần mìỉnh. 
a0 Trong dung dịch loãng, số ion đến 


điện cực để tạo lớp điện kép càng 

ng ít, lớp điện kép càng bị khuếch 

1.0 TÊN tán. VÌ thế, khoảng cách giữa các 
mặt lớp điện kép càng tăng mạnh 
làm cho điện dung lớp điện kép 
giảm xuống nhanh. Lớp điện kép 
bị khuếch tán nhiều nhất ở ø; _ ạ. 
tình 25.4. Các đường cong điện dung của điện cực thủy ngân Do đó, vị trí cực tiểu nằm ở 
trong dung dịch NaF (1) và NaCl (2) 0,1 N. " Các anion hấp phụ đặc biệt 

có trên điện cực sẽ làm cho d giảm mạnh. Vì thế, điện dung lớp điện kép của dung 
dịch có các anion hấp phụ đặc biệt ở miền bề mặt tích điện dương sẽ cao hơn (hình 25.4). 
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at 


4g, 


Khi thêm một lượng chất hữu cơ vào 
dưng dịch chất điện li, đường cong điện 
dung có dạng như hình 2ð.5. Đường cong 
điện dung có hai cực đại rất nhọn và 
cao, ở gần ø¿_ọ, đường điện dung hẩu 
như nằm song song với trục hoành với 
giá trị điện dung khoảng 4 - 6 ¿. F/em2. 
Đường cong điện dung trong dung dịch 
chất hữu cơ có thể chia thành ba miền 
r6 rệt : miển hấp phụ ở giữa và: hai 
miền khử hấp phụ ở hai bên, Khi tăng 
nồng độ chất hữu cơ, đoạn cực tiểu cũng 
dài thêm về cả hai phía, còn giá trị 
miền hấp phụ vẫn không đổi. Nồng độ 
chất hữu cơ tăng còn làm tăng hai 








cực đại. 
Hình 25.5. Dường cong điện dung của điện cục Hg 
Người ta giải thích đường cong điện trong dụng dịch 0,1 N NaF (1) và NaF 0,1 N + 
dung trong dung dịch chất hữu cơ như HD Uà No: làn 


sau : Biết rằng, các chất hữu cơ chỉ bị hấp phụ ở những thế gần Ø;=ọ. Tại miến hấp 
phụ nảy các phân tử hữu cơ bị hấp phụ sẽ đẩy các phân tử nước lưỡng cực ra khỏi 
bề mặt điện cực làm cho hằng số điện môi của lớp điện kép giảm đi rất nhiều từ tp 
= 80 đối với nước đến £„ = 10 đối với các chất hữu cơ và làm tăng khoảng cách 
giữa hai mặt lớp điện kép lên rất nhiều. Do đó, điện dung C sẽ giảm. Khi giá trị thế 
tuyệt đối của bề mặt tảng lên năng lượng của tụ điện lớp điện kép tăng lên cho đến 
khi phân tử nước lại cố khả năng bị kéo vào bể mặt điện cực và đẩy các phân tử 
chất hữu cơ bị hấp phụ ra khỏi bề mặt điện cực : chất hữu cơ bị khử hấp phụ. Trên 
đường cơng điện dung trong đung dịch có chất hữu cơ hoạt động bề mặt ta quan sát 
được hai cực đại rất cao. Bây giờ ta cần phải giải thích sự xuất hiện hai cực đại ấy. 


Giả dụ rằng, bề mật điện cực là lcm”. Diện tích bề mặt đã bị các phân tử chất 
hữu cơ hấp phụ là Ø9 em2, phần diện tích còn chưa bị hấp phụ là (1 - 9) cm”. Như 
vậy, điện tích chung của bề mặt điện cực là tổng của hai loại điện tích : điện tích 
của phần bề mặt đã bị chất hữu cơ hấp phụ £ và điện tích của phần bề mặt còn tự 


do £, : 


£E=Ey(l-9)t+£.06 (25.9) 


Lấy vi phân phương trình (25.9) theo thế ø ta được : 
L Pha TỦ 9 s +. 82/ 3.40. 
dẹ ` do ( ) dẹ  ° dạ dẹ 
hay 
đa Bi +ã đá Œ =e (25.10) 
dạ —= dụ ( ) đẹ dẹ ( °) k 
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, 


đc dc 
Nhưng Ti = © - điện dung của điện cực ; ? = , - điện dung của phần bề mặt 


: Ẫ đc ` : 
điện cực còn chưa bị hấp phụ ; bè = C' - điện dung của phần bề mặt điện cực đã 
bị hấp phụ. Vi vậy, phương trình (25.10) có thể viết : 


¬. 
€ = C(l - 0) +C9 + Đ (£ — £) (28.11) 


Dựa vào phương trình (25.11) để giải thích đường cong điện dung trong dung dịch 
chất hữu cơ. Ở miền hấp phụ chất hữu cơ, điện tích bề mặt không bì hấp phụ bàng 
không (£, = 0). Điện tích bề mặt điện cực chỉ còn do £' quyết định :.£ = £' 6. Điện 
dung C„ bằng không vì £„ = 0, phương trình (25.11) thành : 

» . „ 49 
C= C60 (95.19) 
Tà biết rằng, ở các thế hấp phụ, sự biến thiên diện tích hấp phụ 9 heo thế ø không 
d6 
lớn (hỉnh 25.5). VÌ vậy, đc = 0, số hạng thứ hai của vế phải phương trình (25.12) rất 


nhỏ, có thể bỏ qua : t = C'2. Ta thấy, 
điện dung của điện cụ : ở miền thế hấp 
Sa. phụ là không đổi, vì Ø = 1, đường biểu 
ỗ Ỉ diễn song song với trục hoành. 

Khi đã khử hấp phụ hoàn toàn, Ø = 0 
và £` = 0. Phương trình (2õ.11) thành : 
C = C„, nghĩa là điện dung lớp điện 


05 kép C lúc này là điện dung trong dung 
dịch không có chất hấp phụ C„. Ở miền 
hấp phụ - khử hấp phụ (hai cực đại của 

0 “.—— s đường cong điện dung), 9 thay đổi rất 





05 00 @on 0,8 mạnh, nhưng thế chỉ cần thay đổi rất 
nhỏ dẹ cũng đủ làm cho dỡ thay đổi 


Hình 25.6. Sự phụ thuộc của độ lấp đầy bé mặt Ø của chất rất nhiều, nghĩa là d9/dø rất lớn. Vì 
hữu có vào thế điện cực trong dung dịch NaF 0,1N + 


C,H,OH 03M. vậy, ở THIÊN thế hấp phụ - khử hấp phụ, 
số hạng thứ ba của phương trình (25.11) 
dø 


+E 


Œ — £) áp đóng vai trò quyết định, Từ 
các dữ kiện đường cong điện mao dẫn 
ta vẽ được đường cong điện tích điện 
cực phụ thuộc vào thế (hình 25.7). 
Khi bề mặt tích điện dương £„, > £, 
nghỉa là £` - £, < 0, ở miển này : 





cả < 0 (xem hình 25.6) 
dp 





, dø 
vậy (Œ NA uầu 


Hình 25.7. Duỡng cong điện tích của dung dịch không có Ỗ Bog xutử x vnđ tả Bi? tiến 
chất HĐBM (£,) và có chất HDBM (?'). một cực đại. Khi bế mặt điện cực tích 
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5% 


*eE 


dø 
điện âm, từ hai hình 2ð.6 và 2ð.7 ta thấy £' > £_ và —— 


' dqø 
7 00Ễx lưng 2À.” Tu: 


Lúc này, ta cũng quan sát được một cực đại. 


Đường cong diện dung vi phân là một đặc điểm quan trọng của lớp điện kép. Theo 
các dữ kiện điện dung vi phân ta cớ thể tính được điện tích của điện cực, nghiên cứu 
sự hấp phụ các ion và các phân tử trung hòa, đồng thời cũng có thể xác định thế 
điện tích không và hàng loạt các đại lượng đặc trưng cho cấu tạo lớp điện kép. Đối 
với các hợp chất mạch thẳng, khi nổng độ của chúng tăng, miền cực tiểu trên đường 
cong điện dung càng mở rộng và chiều hexylie cớ hiện tượng tạo các lớp đa phân tử 
trên bể mặt điện cực. Các chất nền không có ảnh hưởng gì đến đường cong điện dung 
ở miền bể mặt tích điện âm, còn ở miển bề mặt tích điện dương, nó làm giảm pích 
hấp phụ theo dãy : KI > KCNS > KCI > KCIO,. 


Độ phân cực của dung môi cũng ảnh hưởng đến pích hấp phụ - khử hấp phụ. Nếu 
độ phân cực càng giảm, chiều cao của pÍch càng giảm. Khi nghiên cứu sự hấp phụ 
phân tử vòng thơm như €C/H,NH; ta thấy đường cong điện dung trong dung dịch này 
hoàn toàn giống đường cong điện dung trong dung dịch rượu mạch thẳng. Nhưng, thực 
ra, trong dung dịch rượu mạch thẳng, hai cực đại của đường cong điện dung liên quan 
đến quá trình hấp phụ - khử hấp phụ, còn trong dung dịch cớ anilin C,H;NH; sự hấp 
phụ - khử hấp phụ chỉ liên quan đến cực đại catốt. Còn các cực đại anốt liên quan 
đến quá trình tái định hướng các phân tử anilin hấp phụ trên bề mặt điện cực. Khi 
bề mặt tích điện âm, phân tử anilin đứng thẳng trên bề mạặt. Khi bề mặt dương sẽ 
định hướng nhóm benzen tới bề mặt điện cực, các điện tử z của vòng benzen sẽ tương 
tác với điện tích đương của bề mặt. 


§26. Các phương pháp nghiên cứu lớp điện kép trên ranh giới 
dung dịch - không khí 


Khi hòa tan một chất nào đó vào chất lỏng, chất tan đó chịu nhiều lực tác dụng : 
lực tác dụng giữa chất tan và chất tan, lực tác dụng giữa chất tan và dung môi, lực 
trọng trường, lực hút và lực đẩy tỉnh 
điện, lực chuyển động nhiệt. Sự phân 
bố chất tan trong dung dịch tuân theo 
hiệu ứng thống kê. 





Đối với các chất tan nằm trong lòng 
dung dịch, các lực tương tác tỉnh điện 
chất tan ~ chất tan, chất tan - dung 
môi... bằng nhau về mọi phía. VÌ vậy, 
tổng tất cả các lực tác dụng lên chất 
tan sẽ bằng không. Nói khác đi, các lực 
tương tác đó bổ chính cho nhau (xem 
hình 25.1a) 


Đối với các chất tan nằm trên bể 
mặt thoáng của dung dịch, các lực tương 
tác đó không bổ chính (hình 2B.1b) làm 
cho sức căng bề mặt của bể mặt thoáng 
bị thay đổi. Vì vậy, cũng như trong 
trường hợp kim loại - dung dịch, yếu 
tố xác định năng lượng đư của bể mặt - gay 26,2. Các bước nhảy thế trên ranh giới hai dung địch. 

















14? 


thoáng này là sức cảng bề mặt. Các chất hấp phụ trên bề mật thoáng của nước sẽ 
làm giảm sức căng bề mặt của nước. Trên ranh giới phân chia dung dịch - không khí 
có sự hấp phụ định hướng các phân tử lưỡng cực làm xuất hiện trên ranh giới này 
một bước nhảy Aø. Ta giả dụ rằng, có hai dung dịch tiếp xúc với nhau qua màng bán 
thẩm. Dung dịch 1 chứa chất hữu cơ hấp phụ trên bề mặt dung dịch, còn dung dịch 
2 không có chất hữu cơ hấp phụ. Chất điện li của câ hai dung dịch đều giống nhau. 
Như vậy, khi chuyển một đơn vị điện tích từ điểm 1 sang điểm 2 ta có 


d = ca † dổa — dỐa 
VÌ sự hấp phụ chất hữu cơ chỉ xảy ra trên ranh giới phân chia dung dịch - không 
khí, nên d®ạ ~ 0 (nếu nồng độ chất điện li bằng nhau). Bởi vậy, việc xác định thực 


nghiệm đại lượng Aø : Ap = oÖa — da (thường được gọi là bước nhây thế hấp phụ) 
thực ra là xác định thế Volta của hai dung dịch. 


Để xác định bằng thực nghiệm thế Volta aVạ. có thể sử dụng mạch điện hớa sau đây : 


^AUB 
điện cực calomen ¡ d°¡ «—————>i đ: d°: điện cực calomen 
khôngkhí 
caf#a' dỔo dỔa đdẲa? dScai 


trong đó d - dung dịch chuẩn (KCI 0,01 N ; d' - dung địch nghiên cứu ; AW - hiệu 
thế tỉnh điện ở khe giữa hai điểm A và B Quà? không khí ở sát mặt hai dung dịch 
không tiếp xúc. Hiệu thế của mạch này bàng : 


P = qÓo † AVW + sổa † q6 = sỐa † dđạc — sốạ † AW 


Hiệu thế này khác thế 
Volta qV„. một đại lượng AW. 
Nếu làm triệt tiêu được AW, 
đại lượng ø đo được sẽ bằng 
thế Volta qgVụ, 


Phương phúp Kenrick xác 
định thế hấp phụ. Ienrick 
đã thể hiện nguyên tố 
ganvani trên bằng dụng cụ 
vẽ trên hình 26.3. 

Dòng nước chứa chất điện 
li chảy rất nhanh xuống giữa 
ống phễu thứ hai. Các giọt 
nước này cuốn theo điện tích 





Hình 26.3. Sö đồ Kenrick đo thế hấp phụ : L) máy khuếch đại ; tỉnh điên tự do từ bề mặt 
2) potentìomet. ỹ : n 


dung dịch chuẩn. Dung dịch 
nghiên cứu có điện tích ngược dấu với dung dịch chuẩn chảy theo thành trong của 
ống hình trụ. Do dòng chảy rất nhanh nên các điện tích không có thời gian tích lũy 
trong không khí giữa hai dung dịch. Vì thế, AW = 0. 


Phương pháp phóng xạ (Guyot và Frumkin) lon hóa khoảng không gian trên mặt 
dung dịch bằng một nguồn chất phóng xạ poloni và plutoni (hình 26.4). 
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ˆ$ 


X&, 


Thoạt tiên đặt bản kim loại cớ 
chất phóng xạ ở bên dưới lên trên 
mặt dung dịch. Dưới tác dụng của 
tia phóng xạ, không khí ở giữa 
bản kim loại và dung dịch bị ion 
hóa. Nếu đặt bản kim loại này 
trên dung dịch chuẩn thì hiệu thế 
đo được bằng : 


#Ø¡= cña + d®g: + const 





Hình 26.4. Sơ đồ dụng cụ đo bước nhảy thế hấp phụ 


Nếu thêm vào dung dịch chuẩn bằng phương pháp phóng xạ : 
này các chất nghiên cứu, ta đo 1) máy khuếch đại ; 2) porentiomet ; 3) điện cực calomen. 
được thế ø, : 


#¿ = cg#a: † const 
dŸu: =:Øi — #; là bước nhảy thế hấp phụ. 


Bằng phương pháp hoạt độ phóng xạ, Frumkin đã đo được thế trên ranh giới nước - 
không khí. Thế đó bằng + 0,4V. Từ kết quả này ta thấy : Phân tử nước hướng đầu 
âm về phía không khí Theo Frumkin, thế trên bề mặt thoáng của dung dịch vô cơ 
phụ thuộc vào bản chất và nồng độ muối vô cơ hòa tan. Trừ NHạ, tất cả các chất 
điện li đều tạo lớp điện kếp trên bể mặt thoáng. Mặt âm của lớp điện kép này nằm 
ở ngay sát pha khí, mặt dương ở phía trong dung dịch. Đối với các anion hớa trị một, 
thế lớp điện kép ion trên bề mặt thoáng này giảm dần theo dãy : 


CNS > CIO, > CIO; > MnO, > NO; > Br > BrO; > CN” > CÌÏ > OH >Ƒ. 


Sở di như vậy là đo các cation 
bị hấp phụ mạnh hơn các anion, 
do đó, các cation bị kéo vào trong 
dung dịch, còn anion vì bị sonvát 
hóa kém cation nên còn lại ở trên 
bề mặt. Anion nào càng Ít bị sonvát 
hóa, bước nhảy thế của lớp kép 
ion này càng lớn. Theo Kenrick, 
Guyot và Frumkin, cấu tạo lớp 
điện kép của chất hữu cơ trên bể 
mật thoáng do sự định hướng các 
phân tử lưỡng cực hấp phụ trong 
lớp bề mặt. Các lưỡng cực này tạo 
thành một góc nhọn với bề mặt. 
Ta biết rằng, trong dung dịch nước 
sạch, phân tử lưỡng cực nước c) 
hướng đầu oxi mang điện tích âm 
về phía pha khí, còn đầu hidro 
mang điện đương hướng về phía 
dung dịch. Nếu bây giờ ta cho vào 
nước một rượu hữu cơ như rượu mêtylie, ta thấy gốc hữu cơ mang điện tích dương 
hướng vào pha khí. Vì vậy, thế bề mặt của rượu R-OH sẽ dương (hình 26.5). Nếu 
thay hai H” của nước bằng hai góc R ; hai góc R này sẽ chổng cả lên pha khí (hình 
26.5ðc) làm cho thế bế mặt rất dương. 





Hình 26.5. Sự định hướng các phân tử trên bể mặt thoáng của nước. 
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§27. Cấu tạo lóp điện kép 


Giả thuyết đầu tiên về cấu tạo lớp điện kép do Helmholtz đề ra năm 1853. Lớp 
điện kép được xem như tụ điện phẳng tạo thành từ hai bản điện tích ngược dấu nhau : 





Hình 27.1. Sự phân bổ điện tích (4a) và sự 
biến thiên thế trong lớp điện kép theo 


HeImholtz. 





Hình 27.2. Cấu tạo tớp điện kép theo 


Stern : x 


1 


~ mặt Helmholtz trong ; x; — mặt 


Helmholtz ngoài ; 4 ~ chiểu đài hiệu dụng 
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của lớp khuếch tán. 


một bản là bể mặt điện cực và bản kỉa là các ion 
trong dung dịch nằm cách bể mặt điện cực một 
khoảng bằng đường kính của phân tử nước (hình 
27.1). Thế trong lớp điện kép thay đổi tuyến tính 
từ bản điện tích này sang bản điện tích kia 

Người ta dùng công thức của tụ điện phẳng để 
xác định điện tích của điện cực : 


D 
£ “yaP =C.p (27.1) 


trong đó £ là điện tích điện cực tính cho một đơn 
vị bề mặt ; D - hằng số điện môi của môi trường 
giữa hai bản của tụ điện ; d - khoảng cách giữa 
hai bản đớ ; C - điện dung lớp điện kép. Từ phương 
trình (27.1) và phương trình Lippmann (22.7) suy ra 


Non ai 
do - 4zd , 
Đ „¿ 
hay : Ø = const — ——. #@ (27.2) 


8d ` 
Từ phương trình (27.2) ta thấy, đường cong điện 
mao dẫn biểu diễn theo phương trình này là một 
hình parabol có đỉnh ngược lên trên. Kết luận này 
của Helmholtz đúng với thực nghiệm. Nhưng, thuyết 
Helmholtz còn vấp phải một số nhược điểm không 
phù hợp với thực nghiệm như điện dung. Năm 1910, 
Gouy và Chapman cho rằng, hầu như tất cả các 
ion đều bị phân bố khuếch tán trong dung dịch 
theo kiểu phân bố thống kê Boltzmann : Càng gần 
dung dịch, số ion trái dấu với điện tích của điện 
cực càng nhiều. Càng xa điện cực, số ion này càng 
giảm. Lớp điện kép tạo thành theo kiểu này được 
gọi là lớp kép khuếch tán. Đối với dung dịch chất 
điện li 1 - 1 (thí dụ KCL, NH„Cl,..) điện tích bể 
mặt điện cực theo Gouy - Chapman bằng : 
DRT Tø 


c=3 “sx Ú.sh (B 


trong đó R - hằng số khí ; C - nồng độ. 

Năm 1924, O. Stern, tính đến kích thước ion, 
lực tương tác của ion với kim loại, đã cho rằng lớp 
điện kép bao gồm hai phần : lớp đặc và lớp khuếch 
tán (còn gọi là mặt ngoài của lớp Helmholtz) (xem 
hình 27.2). 


) (27.8) 


“& 


Chiều dày lớp đặc bằng bán kính ion hiđrat hóa (x¿ = 3 ¬ 4 ÄẨ), còn hằng số điện 
môi của nó thấp hơn hằng số điện môi trong thể tích dung dịch. Đớ là do các lưỡng 
cực dung môi định hướng trong lớp đặc dưới tác dụng của điện trường của điện cực 
và do tương tác đặc biệt của dung môi với điện cực. Khi nổng độ cớ sự hấp phụ đặc 
biệt, thế bị sụt tuyến tính trong lớp đặc. Các ion hấp phụ đặc biệt khi đi sâu vào lớp 
đặc sẽ bị đêhiđrát hóa từng phần. Mặt có các ion hấp phụ đặc biệt (x = x¡) được gọi 
là mặt Helmholtz trong. Điện tích của: các ion hấp phụ đặc biệt £y liên hệ với nồng 
độ bể mặt A; của chúng theo biểu thức : 


Eị = BFA, (27.4) 


Nếu gọi điện tích của các ion không hấp phụ đặc biệt là E;, thì theo điểu kiện trung 
hòa điện, ta có : 


E= -Œ, + £;) (27.5) 


£ và A; có thể xác định theo đữ kiện thực nghiệm. Điện tích lớp khuếch tán 
ấy = ~E — EI 


Thuyết Stern tính được điện tích lớp khuếch tán theo thế của mặt Helmholtz ngoài 


và nồng độ ion : 
2W, 
Êy = Á \ s [=? (-- Er) - JJ (27.6) 


trong đó A - hằng số :.A = ý2Ð,D,RT, \W\_ - thế Helmholtz mặt ngoài ; Ó¡„, ~ nồng 
độ ion mặt ngoài. Đối với dung dịch chất điện l¡ 1-1, phương trình (27.6) có thể viết :. 





tự 
E„ = -BAVC .sh (guï) (27.7) 
Suy ra : 
2RT F; 2RT \ E2 Ÿạ 
W,=~n aresh (~zTJZ) =~pg ImỊ ›jpPyorl ~ SAVE | 


Từ phương trình này ta thấy, thế W_ giảm khi 
nồng độ tăng. Từ phương trình (27.7) và (27,5) suy 
ra rằng, dấu của thế mạt Helmholtz ngoài trùng 
với đấu của (£ + £¡). Nếu £ và £¡ có dấu khác nhau, 
nhưng |£j| > |z[ thì thế \, có dấu ngược với dấu 
điện tích bề mặt điện cực. Trong những điều kiện 
này, sự hấp phụ đặc biệt của các ion dẫn đến sự 
tái tích điện bế mặt (hỉnh 27.3). 

Hiện tượng tái tích điện quan sát được khi hấp 
phụ đa số các anion hoạt động bề mặt trên bề mặt 
điện cực tích điện dương. Nếu không có sự hấp #ữủ 273. Ủy vixhhtÔord SE lớp đặc khi 
phụ đặc biệt (; = 0) thì £ = -£; ta èớ thể coi 
lớp điện kép như hai bản tụ điện mắc nối tiếp : 

ng 21.8 
ETö, + 8 ( ) 


trong đó C¡ - điện dung lớp đặc ; C¿ - điện dung lớp khuếch tán. 





1ỗ1 


Mô hình đơn giản nhất mô tả cấu tạo lớp điện kép khi có mặt chất hữu cơ hoạt 
động bề mặt là mô hình hai tụ điện song song. Theo mô hình này, điện tích của bề 
mặt điện cực là tổng của điện tích bể mặt tự do và điện tích bề mặt bị chất hữu cơ 


che phủ, tính theo biểu thức (24.9) : 
E=£fg,(-6)+£9 


Độ lấp đẩy 9 liên hệ với nồng độ thể tích của chất hữu cơ C theo công thức đẳng 
nhiệt Frumkin : 


B.C= 1TCg exp(~238) (21.9) 


trong đó a - thông số tương tác giữa các phân tử trong lớp hấp phụ ; B - hằng số 
cân bàng hấp phụ. Nếu giả dụ chất hữu cơ chỉ hấp phụ một lớp đơn phân tử thì hằng 
số cân bằng hấp phụ bằng : 





% 
ƒ Egdp, + C`. ØjÍ@n — 2/2) 
B = B„exp |—^ Rữg (27.10) 


°œ 
trong đó BỘ - trị số B ở øy, = 0; ø„, — thế của bề mặt không bị hấp phụ ; øn - thế 
của bề mặt bị hấp phụ chất hữu cơ ; G„ - sự hấp phụ giới hạn (nổng độ bế mật) 
của chất hữu cơ, Nhờ phương trình (27.9) và (27.10), ta có thể tính được Ø phụ thuộc 
vào thế điện cực ở các nồng độ chất bữu cơ khác nhau. Trên các điện cực nhóm Pt, 
sự hấp phụ chất hữu cơ kèm theo sự cát đứt liên kết C - H và C - C nên giả thuyết 
cấu tạo lớp điện kép cớ chất hữu cơ ở trên không ứng dụng được. 


BÀI TẬP 


1. So sánh và giải thích sự hấp phụ C,HẠOH 0,1 M trong dung dịch NaF 0,1 N trên 
đường cong điện mao dẫn và đường cong điện dung. 


2. Từ đường cong điện mao dẫn hình 20.5, vẽ đường cong điện tích, đường cong điện 
dung của chúng. 


3. Tính điện dung lớp điện kép ở ba miền : hấp phụ biđro, hấp phụ oxi và miển lớp 
điện kép ở đồ thị 21.1. 


152 


_¬ 


Chương V 


CÁC CƠ SỞ ĐỘNG HỌC ĐIỆN HÓA HỌC 


§28. Các đặc điểm cø bản của quá trình điện hóa 


Khi cho dòng điện qua ranh giới điện cực - dung dịch, trên ranh giới này sẽ xây 
ra các phản ứng điện cực và làm cho thế điện cực lệch khỏi giá trị thế cân bằng khi 
có dòng điện ngoài đi qua. Sự lệch thế khỏi thế cân bằng là sự phân cực. Nếu ta kí 
hiệu ø„ là thế điện cực ở trạng thái cân bằng, ¿ ~ thế điện cực khi cho dòng điện 
đi qua thì độ phân cực điện cực là hiệu của hai thế này : Áp = Ø ức 
Giả dụ, trên điện cực xảy ra phản ứng điện hóa sau đây : 
M””.mH;,O + ze M + mH,O 

Phản ứng này có thể phân thành một đây các giai đoạn nối tiếp nhau : 

1. Giai đoạn chuyển ion từ trong lòng dung dịch tới lớp điện kép : 
(M?'.mH,Olun dịch ~” (M”.mH,Ol kép 

Quá trỉnh chuyển chất này xảy ra chủ yếu là do sự khuếch tán, điện đi hoặc đối lưu. 


Ỏ mật ngoài của lớp điện kép, các ion sẽ tham gia vào bản dung dịch (mặt Helmholtz 
ngoài) của lớp điện kép, nằm cách bề mặt điện cực một khoảng bằng bán kính ion. 


2. Giai đoạn phản ứng điện hớa thuần túy. Các ion tham gia vào lớp Helmholtz bị 
mất lớp vỏ sonvát hớa, bị thay đổi điện tích : 


M”'.mH¿O + e => MŒ"*.(m - x)H,O 





M '.kH,O +e >M + kH,O 
ở. Giai đoạn tạo thành sản phẩm cuối cùng của phản ứng. Nếu M là chất khí thì 
ở giai đoạn này có thể phân thành ba giai đoạn nhỏ : các nguyên tử khí hấp phụ Mù, 
trên điện cực liên kết với nhau để tạo thành các phân tử : 


Mục + Mộc > (Mộ, 


(hp kí hiệu ở dưới là chữ hấp phụ). Sau đó các phân tử khí tập hợp lại thành 
bọt khí : 


n(M;)p, —> bọt khí. 


l3 


Các bọt khí tách khỏi bể mặt điện cực. 


Nếu sản phẩm là chất rắn, giai đoạn ba này là giai đoạn tạo mạng lưới tỉnh thể 
rnà ta thường gọi là sự kết tỉnh ; Mụa —> M., 


(trong đó chữ dd là dung dịch, kt là kết tỉnh) 


Từ động hơa học, ta biết rằng, tốc độ quá trình nói chung do tốc độ của giai đoạn 
chậm nhất quyết định. 


Nếu giai đoạn chậm nhất là giai đoạn khuếch tán, thì sự phân cực điện cực sẽ do 
giai đoạn này quyết định. Động học quá trình điện cực do tốc độ khuếch tán quyết 
định được gọi là động học khuếch tán. Có nhiều nguyên nhân gây nên hiện tượng 
khuếch tán. Nếu sự khuếch tán gây nên do sự chênh lệch về nồng độ chất phản ứng 
thì sự lệch thế (hay nói khác đi, sự phân cực điện cực) do sự chênh lệch về nồng độ 
gây nên được gọi là sự phân cực nồng độ. Sự chuyển chất tới bề mặt điện cực còn có 
thể do đối lưu (mà ta gọi là sự khuếch tán đối lưu) hoặc do điện trường (mà ta gọi 
là sự điện dì). ì 


Nếu giai đoạn hai, giai đoạn phản ứng điện hóa, xây rả chậm thì động học quá 
trình điện hóa chậm này được gọi là động học điện hơa. Sự lệch thế khỏi vị trí cân 
bằng do các phản ứng điện cực gây ra gọi là sự phân cực điện hớa. Có hai dạng phân 
cực điện hóa : phân cực anốt và phân cực catốt. Sự phân cực anốt đặc trưng cho khả 
năng bất thuận nghịch của quá trình anốt, còn sự phân cực catốt đặc trưng cho khả 
năng bất thuận nghịch của quá trình catốt. Nếu ø„„ là thế điện cực cân bằng khi 
không có dòng điện thì sự phân cực anốt là hiệu giữa thế điện cực khi có dòng anốt 
chạy qua và thế điện cực cân bằng : Apø, = @ - 0Q 


Sự phân cực anốt làm thế lệch về phía dương hơn. Do phân cực anốt, kim loại điện 
cực sẽ bị mất electron : M -> Mĩ” + ne 


Ngược li, sự phân cực catốt bằng : 
ÂØ. = ý; —Ø 







tk trong đó ¿ - thế điện cực khi có dòng catốt 
[0 23 . chạy qua, thế bị lệch về phía âm hơn. Do 
Miền động Miền động phân cực catốt, trên catốt có phản ứng nhận 
học điện học khuyệch điện tử : 
tán 


M' +ze=M 


Đường cong biểu diễn mối liên hệ giữa 
dòng anốt (hoặc dòng catốt) và thế được gọi 
mì] —— Tre ren — là đường cong phân cực anốt (hoặc catốt). 
ị Trên hình 28.1 biểu diễn đường cong phân 
cực catốt. Trên đường này ta thấy có ba miền : 
Hình 28.1. Dưỡng phân cực catốt. miền động học điện hóa, miền động học khuếch 
tán và miền hỗn hợp. 


Miền hôn hợp 





§29. Đặc điểm phân cực của quá trình chuyển chất 


Nếu ta cho rằng, quá trình chuyển chất chỉ do sự khuếch tán quyết định thì sự 
chênh lệch nồng độ ở trong lòng dung dịch C„ và ở bể mặt điên cực C, bằng C, - CỐ 
= AC. Biến thiên nồng độ AC theo khoảng cách Ax được gọi là građiêng nồng độ : 


AC : 
¬. là građiêng nồng độ. 
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Khoảng cách có nồng độ biến thiên AC được vê là chiều đẩy của miền khuếch tán. 
CC. 
Građiêng nồng độ ở miền khuếch tán này bằng —ải ——- Nồng độ C_ là nồng 


độ ban đầu của dung dịch, ta đã biết, Để tìm nổng độ C, thường dùng phương trình 
Fick : Tốc độ khuếch tán một lượng chất dm trong thời gian đt theo trục x tỉ lệ thuận 
với građiêng nồng độ và diện tích tiết diện thẳng § : 


dm = 
Ai h0 8c (29.1) 


trong đó D - hệ số khuếch tán. Vì C Vào x biến thiên ngược chiều nhau khi khuếch 


dC 
tán theo trục x nên En < 0. Tốc độ khuếch tán là đại lượng dương, vì vậy, vế phải 


. phương trỉnh (29.1) có dấu âm. Nếu ta phân cực điện cực bằng một dòng điện không 


đổi { = const) và dung dịch được khuấy liên tục bằng một tốc độ không đổi thì sau 
một thời gian nào đó nồng độ chất ở bất kì điểm nào trong miền khuếch tán cũng 
không đổi theo thời gian : % = 0. Ta có sự khuếch tán ổn định. Để khuếch tán ổn 
định cần phải tránh khuếch tán đối lưu bằng cách tiến hành thí nghiệm trong ống 
mao dẫn và cần tránh hiện tượng điện di bằng cách cho vào dung dịch một chất điện 
li lạ (thường gọi là chất nền) có nồng độ lớn hơn nồng độ dung dịch nghiên cứu hàng 
chục lần, chất nền không xảy ra phản ứng điện cực ở trong khoảng thế nghiên cứu. 
Giữa tốc độ chuyển chất và gradiêng nồng độ cớ mối liên hệ : 
dC E9 


ar=D mi (99.1a) 


Đó là định luật Fick II. Trong trường hợp khuếch tán ổn định 
trình (29.1a) thành : 


dC 
at = 9, phương 


% mỹ G 
= const = 


_= 
dt 5 





ỗ - chiều dầy lớp khuếch tán. Lượng ion khuếch tán trong một đơn vị thời gian 
tới lem2 bề mặt, theo phương trình (29.1) bằng : 
dm =-—D ạC Sử Tốt 
8.dL - Lạ lui” ỗ 


Lượng ion này được gọi là dòng khuếch tán. Nhưng theo đình luật Farađây, dòng 
điện trong dung dịch tỉ lệ với tốc độ chuyển ion qua dung dịch : 








l1 = zEv = rên 
trong đó v - tốc độ chuyển ion. Mật độ dòng điện : 
LỄ ƯJỆP ¬ugD-SỐ 
thi nồng độ ở bế mặt điện cực CÔ = 0 ta được dòng giới hạn lg: 
G% 
jạ = 2FD-E (29.2) 
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Chia ¡ cho i¿ ta được : 








i 
: zFD , š 
SUY TA : 
G,= O2 (1— t) (29.8) 
Biến thiên nổng độ làm thay đổi thế điện cực theo phương trình Nernst : 
Aø= mhe (29.4) 


C 
Thay giá trị n từ công thức (29.8) vào (29.4) ta được : 


° 








RT Ì RT, laTÌ 
Ar=agph(1 SIUU Tản SE Í (29.5) 
i=ik Phương trình (29.5) là phương trình phân cực nồng 
độ. Phương trình này có thể viết : 
$ _ zFPAg 
mg & — ®XP —Tựn ) (29.6) 


Đường cong biểu diễn sự phụ thuộc của ¡ vào Aø theo 
phương trình (29.6) trình bày trên hình (29.1). 

Từ phương trỉnh (29.6) suy ra rằng : khi phân cực 
nổng độ nhỏ hơn chuyển động nhiệt nghĩa là 











RT ) 
HN, Ap «T › ta có thể khai triển phương trình (296) 








;iinh 29.1. Dưỡng cong phân cực. thành dãy SỐ : 
¬ zFAo zFA, Ề , “,PAp 
ii [1 exP ( “Rp )}“[ tản )+1]lạ= Tủ: En (29.7) 


RT 
Phương trỉnh (29.7) tương tự định luật Ohm : ¡ = U/R. Vì vậy số hạng ZEL đóng 
d 


vai trò điện trở phân cực. Khi Aø còn nhỏ, ¡ biến thiên tuyến tính theo Aø. Khi Aø >0 
xảy ra hiện tượng hòa tan kim loại và dòng anốt sẽ tăng đến vô cực. Thực ra, dòng 
anốt không thể tăng như vậy do hai nguyên nhân : 1) khi nồng độ bể mặt C, rất lớn, 
trên bề mặt tạo thành một lớp muối khớ tan, ngăn cách anốt với môi trường ; 2) ở ¡, 
lớn, điện cực sẽ bị thụ động hớa, lúc này, quá trình điện cực là giai đoạn chậm nhất 
xác định tốc độ phản ứng. Phương trình (29.5) mô tả quá trình khuếch tán ion kim 
loại tới bể mạt điện cực rấn. Trong trường hợp khuếch tán tới bế mặt điện cực lỏng 
(thủy ngân), quá trình khử ion kim loại cớ thể chia thành ba giai đoạn nối tiếp nhau : 
1) khuếch tán các ion từ trong dung dịch tới bề mặt catốt thủy ngân ; 2) Phóng điện 
các ion này trên bề mặt điện cực thủy ngân ; MỸ” + ze >M ; 3) Khuếch tán các 
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nguyên tử kim loại vừa tạo thành ø 
vào sâu trong điện cực thủy ngân. 
Bình đo sự phân cực này biểu diễn 
trên hình 29.2. 


Giai đoạn thứ nhất đã nghiên 
cứu ở phần trên. Thế của điện cực 
hỗn hống được xác định bằng nồng 
độ nguyên tử kim loại trong hỗn 
hống và ở gần bể mặt phân chia 
hỗn hống - dung dịch và nồng độ 
ion kim loại ở bề mặt điện cực : 





Hình 29.2. Dụng cụ đo dòng phân cực đối với điện cực thủy ngân. 
p=øy + In = (29.8) 


trong đó CK - nồng độ ion kim loại trong dung dịch ; du - nồng độ kim loại trong 
hỗn hống. Sự khuếch tán ion từ dung dịch tới bề mặt đã được nghiên cứu ở trên. Ta 
nghiên cứu tiếp sự khuếch tán nguyên tử kim loại vừa tạo thành ở bề mặt ranh giới 


phân chia điện cực - dung dịch vào sâu trong điện cực thủy ngân. Dòng khuếch tán 
đó bằng : 


š dm Dụ M M 
] = zƑ = zF 7 (G kx -82MM)| (29.9) 


trong đó Dụ, - hệ số khuếch tán các nguyên tử kim loại trong hỗn hống ; / - chiều 
dầy lớp khuếch tán trong thủy ngân. Nếu điện phân trong một thời gian rất ngắn và 


thể tích thủy ngân rất lớn, nồng độ cả =0, phương trình (29.9) cớ dạng : 


z F Dụ cM 
¡A0 xo. 


II 





SUY Ta : 


Ms is 
CỀ' = ;rDu (29.10) 


Nếu ta đặt giá trị C„ từ các biểu thức (29.2) và (29.3) ta được : 


ý zD L zD Ga c=3) (29.11) 


Đặt các giá trị C, và Long lấy từ các biểu thức (29.10) và (29.11) vào phương trình 
(29.8), ta được : 


Tp, C RT, 2Dwy RT iạ-Ì 
LỆN CC: tac. Â, MẾ 2-- 7D D†zgin ï (29.12) 
s 
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Phương trình (29.12) là phương trình phân cực nồng độ đối với điện cực hỗn hống. 
Tổng hai số đầu của vế phải phương trình là một đại lượng không đổi, tương ứng với 


1 
trị số thế có Í = s.Ă . Th kí hiệu chung cả hai số hạng đó bằng /„; : 


RTr, 2Dy 
Pựa ” 9s † pm? NÓ 
Từ phương trỉnh (29.13) suy ra rằng, thế nửa sóng @¡„; chỉ phụ thuộc vào bản chất 
chất phản ứng (qua D và Dạ,) và hằng số bình (qua ô và ?'). Đối với một bình đo 
nhất định, ð và ¿' sẽ cố định, vì vậy, thế nửa sóng đặc trưng cho từng chất nên ta 
có thể biết chất phản ứng là chất gì dựa vào thế nửa sóng của nó. 


§30. Sự khuếch tán đối lưu 


lạ) mục §27, chúng ta đã biết thế nào là khuếch tán đối lưu. Khi nghiên cứu ảnh 
hưởng của sự khuấy dung dịch đến các quá trình điện cực, Nernst cho rằng lớp chất lỏng 
ở sát điện cực là không linh động. Dung dịch chỉ chuyển động ở ngoài ranh giới lớp 
này. Tốc độ chuyển động nhảy đột ngột từ 0 trong lớp gần điện cực đến u„ (hỉnh 30.1), 
Vì vậy, sự khuếch tán xảy ra trong 
lớp không linh động có chiếu dầy ở là 












°:› 
$_ sự khuếh tán ổn định nên 
số dC _ ST t. Ta nhận đư 
B đx = 5 = consL. nhận gc 
SA ` định luật Eick I như trên đã chứng mình 
kã Khoảng cách x (mục §29) : 

` zFD 

j= 3 (G = CÀ) 


Theo Prandtl, tốc độ chuyển động 
Hình 36.1. Số đỗ chuyển động của dung dịch theo Ners. của chất lông thay đổi đều đặn từ 0 ở 
bể mặt điện cực đến u„ ở giới hạn của 
lớp này. Lớp này được gọi là lớp Prandtl. Do đó, sự khuếch tán xảy ra ở lớp chất lỏng 
chuyển động (hình 30.2), - 
Levitch đã so sánh lớp khuếch tán ð 
và lớp Prandtl P cho thấy : 


1 
#~ (DỊ —  6øn 
trong đó D - hệ số khuếch tán ; y - 
độ nhớt của dung dịch. Trong các dung 
dịch nước D = 107cm? ; 
y = 10”em”/e ; suy ra ổ = 0,1 P, nới 
khác đi, chiều dầy lớp khuếch tán nhỏ 
hơn chiều dẩy lớp Prandtl khoảng 10 
lần. Chiều dẩy lớp Prandt tính theo 
công thức : 








Hình 36.2. Biến thiên chiêu dây lớp Prandtl (P) và lớp mn {30.2) 
khuếch tán (ổ) theo khoảng cách. 
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V. % 


`eg, 


trong đó x - khoảng cách ; u„ - tốc độ chuyển động của chất lỏng. Thay công thức 
(30.2) vào (30.1) ta được : 


1 
ð=P. (y)5=v"P.x!2. uy 12, p8, y7 18 =x!2,u,!2,D!8,y⁄ (80.8) 


Đặt ð từ công thức 30.3 vào phương trình Fick I, ta được : 
R kề Hệ, —23 ~U6 =2 „y2 
¡ = zFD 5 = zFD y .* .u“ (uy — Ơ) (30.4) 

Phương trình (30.4) khó kiểm tra kết quả vì 
mật độ dòng khác nhau ở các khu khác nhau ¡ = 
f(x). Để kiểm tra phương trình này người ta dùng 
điện cực đỉa quay. Điện cực đa quay (hỉnh 30.3) 
là một đĩa kim loại tròn, tâm đĩa gắn vào một trục 
quay. Do đĩa bị quay, nên dung dịch ở tâm đĩa sẽ 
bị chuyển ra thành đỉa. Dung dịch ở giữa bình 
phản ứng sẽ xô vào tâm đỉa. VÌ vậy, khoảng cách 
x trong trường hợp này bằng bán kính r của đa : 
x = r. Còn tốc độ chuyển động của dung dịch 
bằng : u, =œ.r trong đó œ - tốc độ quay của đĨa. 
Đặt các trị số x và u„ vào phương trỉnh (30.4) 
ta được : 

¡~ zFD?3y 6y 1⁄2„1212(C - Ơ) (30.5) 

Levitch đã tính được hệ số số học của điện cực 
đỉa quay bằng 0,62 : 

¡ = 0,62zFD??@!2y !5(Œ„- C2) (3Ô.6)—- Hình 303. Sơ đổ điện cực đĩa quay: 
trong đó L tính theo A/m2 ; D và y tính theo em2/gy ; ) Sự SP rat Bái s Aw Mô CN 
œ = 2n (trong đó n là số vòng quay tính theo 
giây) ; nồng độ C tính theo mol/lít. Phương trình (30.6) là phương trình điện cực đĩa 
quay và rất phù hợp với thực nghiệm trong dung dịch cớ dư chất nền. Nhờ điện cực 
đĩa quay ta có thể tính được hệ số khuếch tán của từng ion riêng biệt, xác định được 
số electron z tham gia vào quá trình điện cực. Phương pháp điện cực đĩa quay cũng 
được dùng để giải thích nhiều vấn để khác liên quan đến cơ chế các quá trình điện 
cực như giải thích bản chất giai đoạn chậm của quá trình điện hơa. Nếu giai đoạn 
chuyển chất là giai đoạn chậm thì dòng tỉ lệ thuận với 2, nghĩa là dòng phụ thuộc 
tốc độ quay của điện cực. Trong những hệ như vậy, ta có thể xác định được bậc phản 
ứng p. Dòng động học i¿„ bằng : l 








lạ„ = k.CP (30.7) 
Còn dòng đo được bằng : 
i=k,CP (30.8) 
Chia (30.8) cho (30.7) rồi thay vào giá trị C/C, ở biểu thức (29.3) ta được : 
i 


c=(tn£}?=( re) (80.9) 


lạ 1q aYœ 
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trong đó a = 0,62.zFD?3y !!5C „ Lấy logarit phương trình (30.9) ta được 


logi = logi¿, + plog ụ _ ao) (30.10) 


@ 


Theo phương trình (30.10), đường biểu diễn 
logi — log ( J+e< am) là một đường thẳng, độ dốc 


của nó là bậc phản ứng p. Nếu p = 0 (bậc phản 
ứng bằng không) ; log ¡ = log iạy Năm 1958, A.N 
Frumkin và LN. Nekrasov đã đưa ra một loại điện 
cực mới : điện cực đĩa quay có vòng (hình 30.4) 
Đĩa và vòng được ngăn cách bằng một chất cách 
điện. Khi trục quay, cả đỉa và vòng cùng quay. Giả 
dụ trên đỉa xảy ra phản ứng điện khử theo sơ đồ : 
kị 
A +z¡e —>B q) 
⁄; 
B+z;e —>C qI) 
trong đó B” là sản phẩm trung gian. Nếu truyền 
cho vòng các điện tích ngược với đĩa, ở vòng sẽ 
xảy ra phản ứng : 
B` -zye—>D, In) 


hoặc B` - z„e —>A {qV) 





đình 30.4. Diện cực đĩa quay có vòng ; 1. ï 
Đĩa ; 2. Vòng ; 3. Vỏ têflon ; 4. Dây dẫn, Do đó, ta có thể đo đường cong phân cực đối 


với chất B, Nếu sản phẩm phản ứng bền thì tỉ số 
dòng ở vòng I, trên dòng ở đĩa I¿ cho ta hệ số N là hệ số được xác định theo bán 


l 
kính đía và bán kính của vòng. Nếu sản phẩm phản ứng không bền thì 1T N,vì 
đ 


một phần sàn phẩm trởáthành không hoạt động điện hóa do phản ứng hóa học. Nhờ 
điện cực đía quay có vòng ta có thể tính được hằng số không bền của sản phẩm trung 
gian và giải thích bản chất của sản phẩm trung gian nếu ta nghiên cứu bằng thực 
nghiệm mối tương quan l/I; và œ. Những thông tin này rất quan trọng khi nghiên 
cứu động học và cơ chế các phản ứng điện hóa phức tạp nhiều giai đoạn. 


§31. Sự khuếch tán không ổn định. Phương pháp cực phố 


1. Sự khuếch tán không ổn định là sự phân bố nồng độ trong miền khuếch tán 


ý đC ° h ` 
thay đổi theo thời gian, nghĩa là ac* 0. Trong trường hợp này, nồng độ biến đổi 


theo khoảng cách điện cực và thời gian đặt thế. 


Trong trường hợp không có dòng đối lưu và dòng điện li, sự chuyển động của các 
ion tới bề mặt điện cực chỉ xảy ra dưới tác dụng của građiêng nồng độ. Để tìm nồng 
độ C(Œx, t), cần chuyển phương trình Fick II (29.1a) sang hệ tọa độ cầu : 


ạC - D[2.29, S1 


9t r.9dr ar? 
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^'Ê 


„ 
Lả 


“sa, 


trong đó r - khoảng cách, tới bể mặt điện cực ; D - hệ số khuếch tán, biểu điễn lượng 
chất khuếch tán qua 1cm? trong 1 giây ở građiêng nồng độ bằng đơn vị. Hệ số khuếch 
tán phụ thuộc vào bản chất lom, dung môi và nhiệt độ. Đối với nhiều ion kim loại 
trong dung dịch nước D = 10 'emZ/s. Giải phương trình trên ta được : 


øC G l& 
Sáng = + 
( 9r ) r=t z Dt 
Dòng khuếch tán giới hạn bằng : 
9G 


° 
Tọ 





1 


lạ = ZFD (c =Tx) SÀ 


x),., = #D(C 
TnN Tọ 
. S. Š, 
: Ï, = — + ï 

hay tụ zFD TQ 2ZFDƯ-Tt (81.1) 

Số hạng thứ nhất vế phải phương trình (31.1) là dòng giới hạn trong quá trình 
khuếch tán ổn định, số hạng thứ hai phụ thuộc vào thời gian t. Khi t —> œ, số hạng 
zFDG /Wx Dt —> 0 và dòng giới hạn i¡ trở thành dòng giới hạn trong quá trình khuếch 
tán ổn định. 


Nếu cho giọt thủy ngân chảy từ ống mao dẫn ra, bán kính của giọt thủy ngân sẽ 
thay đổi thường xuyên. Nếu giả dụ tốc độ chây của thủy ngân từ ống mao dẫn ra là 
không đổi, trọng lượng M của giọt thủy ngân bằng : Ề 


4 
M=m.t= szt0.P (31.2) 
trong đó m - tốc độ chảy của thủy ngân (gam/gy) ; t ¬ thời gian (giây) ; 2 - tỉ trọng 
của thủy ngân. Từ phương trình (81,2) suy ra : 
3 t 
_ác: =>) (31.8) 
Diện tích bể mặt giọt thủy ngân bằng : 
8 : 
C 2c _ 3 \223 2/3 23 _ 2/4 ,2⁄4 
= 4m1 = 4# (1x2) x TH ⁄Ê 0,81m”. t (31.4) 
Cường độ dòng khuếch tán trên điện cực giọt Hg 
1 0,81 
- Š 2/3 ,2/3 1⁄2 kh 1⁄2. m2⁄3 16 : 
Tạ Sĩ 0,81.m“/”.t“”.zFD -‹Cạ. v Kr®nk D m t (31.5) 


Tlkovie tính ra công thức (31.5) năm 
1934. Đối với điện cực đang lớn lên 
lkovic thấy cần phải thêm hệ số bổ 3 


chính &ä : Từ đó nhận được phương 





trình dòng khuếch tán giới hạn : 
(31.6) † 


lạ = 0,732zFC,„D!2m?⁄9,c1⁄6 


Phương trình (31.6) được gọi là 
phương trình Ilkovic. Sự phụ thuộc của 
lạ vào t theo phương trình Ilkovic có 
dạng như hình 31.1. 


1† -HL -TiV 


Chu ki rơi của giợt 








— 


G3à+~-~~--- c~>———oe- 


đình 31.1. Dường cong I—t tính theo phương trình llkovic. 
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Dòng điện có dạng như hình 31.1 gọi là dòng đột biến. Trong thực tế, thường không 
đo dòng đột biến mà đo trị số trung bình của dòng này bằng dao động kí điện tử. 
Biểu thức đối với dòng trung bình theo chu kì rơi r của giọt bằng : 


llẾ: 6 
lạ = z [ lạdt = 7.0,782zF.C„. D2 ,m223, y6 (31.7) 
0 £ 


Do đó phương trình Ilkovie đối với dòng trung bình bằng : 
lạ = 0,627zFC,D!⁄2 m23,r1⁄6 (31.7a) 
với 7 là chu kì rơi của giọt thủy ngân. 


2. Cực phổ 


Một trong những ứng dụng thực tế của phương trình (31.7a) là phương pháp cực 
phổ do Heyrovsky đề ra năm 1924. Theo phương trình này, dòng khuếch tán giới hạn 
tỉ lệ thuận với nồng độ chất phản ứng : i¿ = const.C, nghĩa là nhờ đo dòng khuếch 
tán giới hạn ta biết được nồng độ dung dịch. Như vậy, muốn xác định nồng độ chất 
phản ứng theo phương pháp cực phổ ta phải vẽ đường cong phân cực bằng máy cực 
phổ. Khả năng xác định C, trong dung dịch chất điện li rất lớn : chỉ cần một thể 
tích nhỏ dung dịch và trong một thời gìan ngắn ta có thể biết nồng độ dung dịch 
chính xác đến 10M. Khi cho dòng điện chạy qua bình điện phân, hai điện cực sẽ bị 
phân cực, đồng thời giữa hai điện cực có sự sụt thế thuần ¡R (trong đớ ¡ - mật độ 
dòng phân cực ; R - điện trở thuẩn). 
Hiệu thế tổng cộng bằng : 


EB=ø,-pe+iR (31.8) 


Trong cực phổ, điện cực nghiên cứu 
rất nhỏ so với điện cực thứ hai, diện 
tích của điện cực phụ (thứ hai) lớn gấp 
hàng trăm lần diện tích điện cực nghiên 
cứu, ngoài ra, dòng điện qua dung dịch 
rất nhỏ chỉ vào khoảng 1077 - 104A, 
Bởi vậy, mật độ dòng trên điện cực phụ 
rất nhỏ nên thế của nó thực tế không 
đổi. Thường đo cực phổ trong các dung 
dịch cớ độ dẫn điện khá cao. Muốn vậy, 
thường thêm vào dung dịch một lượng 
dư chất nền có các ion bị phóng điện 
ở thế âm hơn thế khử của các ion chất 
nghiên cứu. Nhờ độ dẫn điện cao của 
dung dịch nên độ sụt thế thuần iR rất 
nhỏ. Vì vậy, phương trình (31.8) có thể 
viết thành : 





AB = -A0, 
Hình 31.2. Sở đồ dụng cụ đo cực phổ : 1. giọt thủy ngân; nghĩa là, dựa vào các chỉ số trên von 


2. ống mao dẫn ; 3. hệ thống điều chỉnh chiều cao cột th kế tạ có thể biết thế điện cực. Trên 
ngân ; 4. dung dịch điện li ; 5. điện cực so sánh ; 6. điện ì k 


cực phụ. A - accu ; P - cái chia thế ; G ~ điện kế. hình 81.2 trình bày sơ đổ đo cực phổ. 
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“1 
p 


„? 


eÐ, 


Phuong trình sóng cục phổ. Khi ion kim loại bị khử thành kim loại trên catốt giọt 
thủy ngân thì bất kì một trị số thế nào trên đường ¡ - ø cực phổ đồ cũng đều tuân 
theo phương trình Nernst : 


p=øs,+ am (A) 


Khi xác định phương trình Ilkovie ta giá dụ rằng, thế điện cực tương đối lớn và 
nồng độ bề mặt bằng không (ở t > 0, C,. = 0). Trong trường hợp chung C_ z 0, lúc 
đó, phương trình Ilkovic phải viết là : 


Í = ai(C¿T— C) = lạ — a¡C, (81.9) 
trong đó ai = 0,697zFD2 m23,y6 
Từ phương trình (31.9) suy ra : 


¬ 

FEmi 
Ù 

I 





© = (31.9a) 


Sự khuếch tán nguyên tử kim loại vừa tạo thành trên bể mặt vào trong giọt thủy 
ngân cũng tương tự sự khuếch tán ion tới giọt thủy ngân, nhưng cụ > cụ nên : 


1= a(CM — cM . (81.10) 
nhưng nồng độ kim loại ở bên trong giọt thủy ngân bằng không cụ = 0 nên phương 
trình (31.10) có thể viết : 

I=a,Cụ (31.10a) 
trong đó a, = 0,627zFDI/?.m”3.T”5 , Từ công thứe (81.10) suy ra : 

cụ = s 

Thay các trị số cM và CK từ các biểu thức (31.9a) và (31.10b) vào biểu thức thế 
điện cực (À) ta được : 
RT.% (a=D  RTDụ RT, lạ -Ï RT, lạT—I 


fo+2p In + sinTp—=0z#zgIncr— (G110 


(31.10b) 








trong đó 0+; = @, + TM 
1⁄2 ° 2zF D 
Bởi vậy, dạng của đường cong biểu diễn dòng trung bình theo thế trong phương 
pháp cực phổ hoàn toàn tương tự đường I - ø trong trường hợp khuếch tán ổn định. 
Phương trỉnh (31.11) là phương trình sóng cực phổ. Phương trình này có thể viết : 





(31.11a) 


trong đó P = exp [m# _ #2 | . Phương trình (31.11) và (31.11a) còn gọi là phương 


trình Heyrovsky - Ilkovie. Vì độ nhớt của thủy ngân và của nước gần bằng nhau nên 
D ~ Dụ¿ và ¡„; gần bằng thế điện cực tiêu chuẩn. Vì vậy, thế nửa sóng đặc trưng 
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cho từng chất phản ứng. Cơ thể dựa vào thế nửa sóng để xác định tính chất phản 
ứng trong dung dịch. Trong trường hợp dung dịch nghiên cứu cớ nhiều chất phản ứng, 
nhìn vào cực phổ đồ ta có thể biết dung dịch có những chất gì, Đối với những kim 
loại (hoặc chất phản ứng) có nhiều hớa trị, chẳng hạn : 

MỸ” + ne œ MẼ-”* + (; - n)e =M 


Trên cực phổ đổ, mối giai đoạn khử nhỏ có một sóng nhất định. Có bao nhiêu bậc 
ôxi hóa thì có bấy nhiều sóng cực phổ. 


3. Dòng tích điện 


Nếu trong dung dịch không có chất khử (on kim loại hoặc O;...), nhờ điện kế nhạy, 

ta có thể quan sát thấy cường độ dòng trung bình tăng gần tuyến tính theo thế chứ 

không phải bằng không. Khi tích điện 

cho giọt thủy ngân, một phần điện lượng 

dùng để tạo thành lớp điện kép trên 

ranh giới thủy ngân - dung dịch. Sau 

khi ngắt giọt thủy ngân, quá trình tích 

điện cho lớp điện kép lại bắt đầu. Do 

đó, trên điện cực xuất hiện một dòng 

điện không có liên quan gỉ đến phản 

ứng điện cực. Dòng này không tuân theo 

định luật Farađây. Do đó, dòng này được 

sẢ, gọi là dòng phi - Farađây (hay dòng 

“0,Von điện dung, dòng tích điện). Trên các điện 

. cực ổn định, đồng tích điện i„ thực tế 

bằng không. Trong trường hợp này, khi 

đóng mạch điện, chỉ cớ một lượng điện 

không đáng kể để tạo thành lớp điện 

Hình 31.3. Dường cong phân cúc và đòng tích điện trên kép. Lớp điện kép này cũng ổn định vì 

St CC QE Ủy nh, bế mặt điện cực không bị đổi mới. Trong 

trường hợp điện cực giọt thủy ngân, mỗi giọt thủy ngân đều được tích điện đến trị số 

thế đã cho, do đó, dòng tích điện luôn luôn xuất hiện, đại lượng dòng tích điện phụ 

thuộc vào tốc độ đổi mới bề mặt. VÌ cớ 

đòng tích điện nên phương pháp phân 

tích cực phổ cổ điển bị hạn chế. Nđớ 

không có khả năng xác định một vài 

chất khi thế nửa sóng của chúng gần 

nhau.,Lúc này, trên đường ¡ - ø, các 
sóng của chúng trùng nhau. 











a 


=> 


N 


4. Cực đại cực phổ 


h 


Trên đường cong cực phổ thường quan 
sát được các cực đại xuất hiện ở miền 
dòng giới hạn. Có ba loại cực đại cực 

> phổ. Cực đại cực phổ loại một xuất hiện 
ở ranh giới miền động học khuếch tán 
và miền hỗn hợp, nằm cách thế điện 


Hình 31.4. Cực đại cực phê loại một : 1. ranh giới hai miễn tích không một khoảng nhỏ. Đó là một 
động học khuếch tán và hỗn hống, 
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Hình 31.5. Chuyển động của chất lỏng gần giọt Hg khi bể mặt tích điện dương. 
đỉnh nhọn thường quan sát thấy trong các đung dịch chất điện li loãng (nồng độ nhỏ 
hơn 1 N) (hình 31.4.). 


Tùy theo thế nửa sóng ở nhánh dương hay nhánh âm của đường cong điện mao 
dẫn, cực đại lại được chỉa thành cực đại dương và cực đại âm. Cực đại dương xuất 
hiện ở nhánh dương của đường cong điện mao dẫn, bề mặt điện cực tích điện dương. 
Còn cực đại âm xuất hiện ở nhánh âm của đường cong điện mao dẫn, Cực đại loại 
một xuất hiện là hậu quả của biện tượng khuấy lớp dung dịch ở sát bề mặt điện cực. 
Có nhiều nguyên nhân làm dung dịch bị khuấy : 1) Thủy ngân chảy từ ống mao dẫn 
ra làm bể mặt giọt chuyển động. Sự chuyển động của bề mặt giọt cuốn theo lớp dung 
dịch ở sát bề mặt làm lớp dung dịch này cũng bị khuấy lên ; 2) Sự phân bố dòng và 
thế trên bể mặt giọt thủy ngân không đều nhau ở các điểm khác nhau của giọt làm 
cho sức căng bề mặt trên ranh giới thủy ngân - dung dịch ở các điểm khác nhau của 
bề mặt cũng khác nhau. Trong giọt thủy ngân sẽ xuất hiện chuyển động tiếp tuyến 
từ miển có nhỏ sanờ miền có lớn. Đây là nguyên nhân chính làm cho lớp dung 
dịch ở sát bể mặt bị khuấy. Do những nguyên nhân này nên việc chuyển chất phản 
ứng tới bề mặt điện cực không phải chỉ do khuếch tán mà còn do đối lưu. Chính do 
đối lưu mà dòng quan sát được lớn hơn dòng khuếch tán giới hạn. Th nghiên cứu chỉ 
tiết hơn sự xuất hiện cực đại loại một. Vì giọt thủy ngân bị đầu ống mao dẫn che 
mất một phần bể mặt ở phần trên nên mật độ dòng phân cực ở phần trên giọt thủy 
ngân lớn hơn mật độ dòng ở phần dưới của giọt, do đó, thế phân cực của phần trên 
của giọt cũng cao hơn thế phân cực của phần dưới. Khi phản ứng điện hóa xây ra 
trên bể mặt ở miền thế dương hơn thế điện tích không, tức là ở nhánh dương của 
đường cong điện mao dẫn do phần trên của giọt bị phân cực lớn hơn nên ở phần trên 
giọt tích điện dương hơn phần dưới. 


Thế của phần trên dương hơn thế của phần dưới (hình 31.5). Trên đường cong điện 
mao dẫn (hÌnh 31.5) tương ứng với thế dương hơn (2¡) cớ sức căng bề mặt nhỏ hơn 
(Ø;). VÌ vậy, sức căng bề mặt ở phần trên của giọt nhỏ hơn sức căng bể mặt ở phần 
đưới của giọt. Do sự chênh lạch về sức căng bể mặt giữa hai phần, thủy ngân sẽ chạy 
dọc theo bể mặt giọt từ phần trên có ở nhỏ hơn xuống phần đưới cớ ø lớn hơn. Do 
chuyển động tiếp tuyến của giọt Hạ, lớp dung dịch sát bề mặt điện cực cũng bị chuyển 
động theo. Do đơ, ở ngay sát đầu ống mao dẫn, nồng độ dung dịch loãng nhất, chất 
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hình 31.6. Dòng chất lòng khi bề mặt tích điện âm. 

phản ứng sẽ khuếch tán vào miền ấy. Do sự chuyển động trên, dung dịch cũng tạo 
thành một dòng chuyển động tiếp tuyến với bề mặt giọt từ trên xuống làm cực đại 
xuất hiện. Ở những thế tương ứng với nhánh âm của đường cong điện mao dẫn, cũng 
lí luận như trên, phần trên tích điện dương nhiều hơn ở phần dưới nhưng vì ở nhánh 
âm của đường điện mao đẫn nên ta có thể nơi : ở phần trên, điện tích âm ít hơn ð 
phần dưới, sức căng bề mặt ở phần trên cao hơn sức cảng bề mặt ở phần dưới, thủy 
ngân sẽ chảy tiếp tuyến với bể mặt từ dưới lên trên và dòng chất lỏng cũng chảy từ 
đưới lên trên. Do đòng chất lỏng đi từ dưới lên trên nên hiệu thế giữa hai phần bể 
mặt bị giảm đi. Điều đó làm cho chuyển động bề mặt bị ngừng. Bởi vậy, cực đại âm 
thường không rõ bằng cực đại dương. 


Tránh cực đại cực phổ loại một bằng cách tăng nồng độ dung dịch nền, nghĩa là 
làm cho sự phân cực bề mặt giọt đồng đều hơn, hoặc bằng cách thêm các chất hữu 
cơ hoạt động bề mặt vào dung dịch. Các chất hữu cơ này hấp phụ lên bể mặt giọt 
tạo thành một màng ngăn cản chuyển động tiếp tuyến của thủy ngân. 


Cực đại cực phổ loại hai thường xuất biện trong 
các dung dịch nến đậm đặc (cao hơn 0,1N). Phụ 
thuộc vào độ sạch của dung dịch, cực đại loại hai 

ị có thể vượt quá giới hạn năm lần làm tăng chiểu 
cao của dòng giới hạn hoặc làm xuất hiện một 
sóng mới (hỉnh 31.7). Khác với cực đại loại một, 
cực đại loại hai không giảm rõ rệt mà giảm xuống 
dần dần. 


Cực đại loại hai thường xuất hiện ở thế diện 

tích không. Nguyên nhân gây ra cực đại loại hai 

- là do tốc độ chảy của giọt thủy ngân từ ống mao 
dẫn. Tốc độ chảy làm ảnh hưởng tốc độ chuyển 
lộng của bề mặt giọt thủy ngân. Giọt thủy ngân 

có tốc độ chảy lớn nhất ở thế điện tích không ; 
Hình 31.7. Cúc đại cực phổ toại hai. càng xa thế điện tích không, tốc độ chảy của thủy 
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ngân càng giảm vÌ điện tích xuất hiện trên 
bề mặt giọt Hg kÌm hãm chuyển động của 
giọt Chỉnh 31.8). 


Có nhiều cách tránh cực đại loại hai ; 1) 
Thêm chất hữu cơ hoạt động bề mặt ; 2) 
Làm thay đổi cấu trúc ống mao dẫn để làm 
giảm tốc độ chảy của thủy ngân ; 3) Làm 
giảm chiều cao cột thủy ngân hoặc làm giâm 
đường kính trong của ống mao dẫn. Các chất 
hữu cơ dùng để nén cực đại loại một và loại 
hai cũng có khả năng làm xuất hiện cực đại. 
Chẳng hạn, trong dung dịch long não loãng 
ta thấy xuất hiện các cực đại ở gần thế của 
bể mặt không tích điện. Khi tăng nồng độ Nình 31.8. Chuyển động của giọt Hg làm xuất hiện 
long não, dòng cực đại tăng và chiếm một cực đại loại hai. 
miền thế rộng hơn. Nếu nồng độ long não cứ 
tăng mãi thì dòng ở điểm cực đại sẽ giảm. Khi nổng độ đạt đến bão hòa, ở bề mặt 
điện cực thay cho một cực đại bị mất đi bây giờ lại tạo thành hai cực đại phân bố ở 
các thế hấp phụ đương và âm của long não nghĩa là ở chỗ có độ che phủ biến thiên 
từ 1 đến 0. Những cực đại này có tên là cực đại loại ba. 





§32. Thuyết phóng điện chậm 


Giai đoạn tách chất phản ứng khỏi bề mặt điện cực (hoặc chuyển chất tới bề mặt 
điện cực) là giai đoạn đặc trưng của quá trình đị thể, còn giai đoạn kết hợp electron 
với chất phản ứng là giai đoạn điện hóa. Nếu ta khuấy nhanh dung dịch thì giai đoạn 
điện hóa sẽ thành giai đoạn chậm. Khác với sự phân cực nồng độ, sự lệch thế khỏi vị 
trí thế cân bằng do giai đoạn phóng điện -ion hớa chậm khi cho dòng điện vào điện 
cực được gọi là sự phân cực điện hóa hoặc quá thế 1†. Người ta cho quá thế catốt 
phống điện ion vào dòng catốt của phản ứng điện hớa là dương : 1} = Øc; — ø, trong 
đố @ y là thế điện cực cân bằng. Giả dụ rằng, trên điện cực xây ra phản ứng chuyển 
chất ôxi hóa O thành chất khử R : 


O+ze=R 


Đồng thời với quá trình chuyển chất O thành R còn cớ quá trình ngược lại : Chuyển 
chất R thành chất O. Ta kí hiệu tốc độ quá trình catốt biểu diễn trong các đơn vị 
điện qua ¡, còn tốc độ quá trình anốt qua ] , Trong trường hợp chung, nếu ta quan 
sát được quá trình chuyển O thành R thì Ì >i. Ngược lại, nếu quá trình chuyển R 
thành O thì ¡ > ¡. Theo thuyết tốc độ tuyệt đối, ta biết rằng,,tốc độ quá trình thuận 
bằng : 





AG 
r. 
TÌ= sƑk, CPP, exP (~ Tgạ- (82.1) 
và tốc độ quá trình ngược bằng : 
AG* 
TÏ = zFk, CPP,exp ca, (32.3) 


"ru — 
trong đó kị và ky hằng số tốc độ ; AG” và AG” là năng lượng tạo phức hoạt hớa tự 
do tiêu chuẩn của quá trình catốt và quá trình anốt tương ứng. cịp - nồng độ chất 
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phản ứng ở trạng thái hấp phụ, nghĩa là ở phần đặc của lớp điện kép hoặc ở trên 
ranh giới giữa lớp đặc và lớp khuếch tán. Nếu gọi thế ở khu có chất phản ứng trên 


bề mặt điện cực là \W,, thì nồng độ cị? có thể tính theo công thức Boltzmann : 
B.—z¡EF WỊ 
CịP = CP.exp (——BT—) (32.3) 

trong đó g, — năng lượng tự do tiêu chuẩn của cấu tạo ¡ hấp phụ đặc biệt ; z,PW;, là 
năng lượng tính điện của sự hấp phụ cấu tử ¡. Theo Frumkin, năng lượng hoạt động 
hóa học của phản ứng điện cực phụ thuộc vào năng lượng hấp phụ chất oxi hởa La 
và chất khử gạ (hai đại lượng ngược dấu nhau), vào _thế điện cực và vào thế hấp phụ. 
Nếu năng lượng hấp phụ chất oxi hóa càng lớn thì AG” càng lớn, ngược lại, nếu điện 
cực càng hấp phụ chất khử thì AG” càng nhỏ. Thế điện cực càng lớn thì AG” càng 
lớn. Ngược lại, chất hấp phụ làm giâm thế điện cực. Vì vậy : 

——> _—> 

AG” = AG° +a(g, — gn) + azF(@ — ) (31.4) 


Đại lượng œ trong điện hóa được gọi là hệ số chuyển. Đặt biểu thức (32.3) và (32.4) 
vào phương trình (32,1) ta được 
* = ~z)£p\w 
Di _ACG q —2)8, +a 8 (zz z2) F WỊ _azFg 
Ì = Có exp (—RT-)€xP[ RT ]}*P[——EE— |*P(~ RE ) (828) 
AG@œ* q —#)g, +z 8n : 
Đặt k, = k; exp ( — r) exp [ —r—Ì: k, được gọi là hằng số tốc độ phản 


ứng phóng điện ion hóa dị thể. k phụ thuộc vào Øo và Eq nghĩa là phụ thuộc vào 
(az —z2) FWỊ 
bản chất kim loại. Thừa số exp [Tem] mô tả ảnh hưởng của lớp điện kép 
đến tốc độ giai đoạn phóng điện. 
Đại lượng : 








(zz—z„)P.W 
kệ = kexp[——RE— | (82.7) 


được gọi là hằng số tốc độ đo được (hay hằng số tốc độ biểu kiến) của phản ứng điện 
hóa. Do đó, phương trình (32.5) có thể viết thành : 














[7= zF kt®C9 exp (-“ˆ) (32.8) 
Nàng Tượng hoạt động hớa của phản ứng nghịch bằng : 
AG = AG2 + — 8g) † @ — WJ)Ø2F (32.9) 
với 0 < ổ < 1. Tốc độ phản ứng nghịch : 
xe AG (1 ~Ø)gg +8 gọ (6z +z„)FU, 8zFe 
Ì = zFCRexp(— RT )*P[ BT ]“°[- ET ]exp( ET ) (32.10) 
Biểu thức (32.10) có thể viết : 
-— 
¡ = zFCR k9 exp (S) (82.11) 
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Ki 


Trong điều kiện cân bằng điện hớa, tốc độ các quá trình thuận và nghịch bằng : 


_ - 
i 


i=i=i, (82.12) 


°o 


Ở thế cân bằng, tốc độ quá trình thuận bằng tốc độ quá trình ngược. Tốc độ phản 
ứng điện hóa ở thế cân bằng được gọi là dòng trao đổi (chính xác hơn, gọi là mật độ 
dòng trao đổi). Thay Tà T từ biểu thức (82.8) và (32.11) vào biểu thức (32.12) với 
điểu kiện thay @ bằng ø„¿„ ta có : 


#zF0®¿p 8zPe% 
= k9 — 
HT ) =N””.zPOuexe(—RT ) 








đ 
kệ” z F Có exp (— 


SUY FaA : 
do lì 
RT ký RT C 
#ep = @+øzFl ng + œ1 Gœ (32.138) 
Mặt khác, theo phương trình Nernst. 
œ0 
Đạ„= pŠy + se uộ (32.14) 
Từ phương trình (32.13) và (32.14) suy ra :_ 
œ+Ø8= 1 (32.15) 
Phương trình (32.11) có thể viết : 
~ : L— 
¡ = zFkf°CP exp Kha (82.11a) 
Từ phương trình (32.11a) suy ra dòng trao đổi : 
: q -2)ZFøuy 
iy = zFK?CP exp [Em | (32.16) 
Thay g„„ từ phương trình Nernst (32.14) vào phương trình (32.16) ta được : 
. (l—z)zFe9 
Í¿ = zFk°9, (C91 (C9)“.exp lai (82.17) 


Đại lượng i⁄° = zƑk(đ9 ,(Go1-ez, (CR)” được gọi là mật độ dòng trao đổi thực, 
còn gọi là mật độ dòng trao đổi đo được. Dòng catốt được xác định bằng hiệu số các 
dòng thuận và nghịch : 





hay : 
_ Œ*ĐỊ, R Đai. „66 0i Tớ) 
Lư ruàu lê NI, Mộc l rác . 5 
=Ă {*P [“ S  ] — exp l — (32.18) 
do đó -: 
Ì = 1, [ekp [1 ~ exp K=.. THỊ (32.18) 


169 


Phương trình (32.17) và (32.18) là những phương trình cơ bản của thuyết phóng 
RT 
điện chậm. Giả dụ œ = const, nếu 1 3> T7. = 2ðmV, ta có thể bỏ qua số hạng mũ 
thứ hai của phương trình (32.18) : 





3 đzFn 
= iexp [ ET | 

RT .. RT.. 
= azE Ini› + sFa ni (32.19) 


_ RT .. 2,308RT : 
Th kí hiệu a = ~£ mí › b= ` TT phương trình (32.19) thành 


hoặc 


¬ 


„ = a + blogi (32.20) 
Phương trình (32.20) là công thức Thfel 


x. RT 
Ö các quá thế anốt lớn, khi 1ạ = —?? >œ-. từ phương trình (32.18) suy ra : 
1-z)zP 


 m Ì= ioexP [—TR— Ta | 
hoặc : 
: TT F RT : 
ta = (=aF !nÌ, †(1az£ Hmị, (32.21) 


Phương trình (32.21) cũng có dạng công thức Tfel. 


» RT 
Ở miền quá thế nhỏ, || « ——, ta có thể khai triển các hàm mũ của phương trình 
(32.18) thành chuỗi và hạn chế bàng hai số hạng đầu tiên, ta được l 


œzF (1 — z)zF ] =ĩ zF 


i=i[l+ffpw-l+ R? °c x1 


SUY ra : 1= 'T (32.22) 
K 


RT ¡ 
F 


Bởi vậy, ở những quá thế nhỏ, quá thế tỉ 
lệ thuận với tốc độ phản ứng điện hóa. Biểu 
thức (32.22) rất giống định luật Ohm. Vì vậy, 
đại lượng 


9 =.x (32.23) 


được gọi là điện trở của giai đoạn phóng điện - 
ion hóa. 

Từ phương trình (32.23) ta thấy ràng, nếu 
dòng trao đổi càng lớn thì quá thế càng nhỏ 
(nếu ¡ = const) và ngược lại. Từ phương trình 
(32.28) ta có thể định nghĩa khái niệm điện 
cực phân cực lí tưởng và điện cực không phân 
cực lí tưởng. Điện cực phân cực lí tưởng là 


Hình 321. Đường cong phân cực của giai đoạn điện cực có dòng trao đổi bằng không : $ =0. 
phóng điện —ion hóa. 
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Điện cực thủy ngân trong dung dịch 
sạch là một điện cực phân cực lí tưởng 
vì i, = 0. Điện cực thủy ngân trong 
dung dịch sạch là một điện cực phân 
cực lí tưởng vì ï¿ của nó rất nhỏ. Điện 
cực không phân cực lí tưởng là điện cực 
có ï, -> œ. Đường cong phân cực biểu 


" 





Vy ST ớg 
điễn ¡, ï¡ 
hình 32.1. 


và ¡ chung có dạng như 





Vì trong một khoảng thế rộng đường 
¡ - 7 mang đặc tính của hàm số mũ 
nên thường biểu diễn ở dạng tọa độ bán 
logarít (hình 32.2) 





Hình 322. Dạng bán logarit của đường cong phân cực 
ở hình 32,1. 
Cho đến nay, khi phân tích phương 
trình (32.18) ta vẫn giả thiết rằng œ 
không thay đổi khi biến đổi thế điện 
cực. Nếu giả dụ rằng, năng lượng hoạt 
hóa của quá trình thuận nghịch tiến 
dần tới không : ẤB*' = 0 thì œ = 9. Go 
Trong những điều kiện này, ổ = I1. Sự 
phóng điện trong điều kiện nàng lượng 
hoạt hóa bằng không được gọi là sự 
phóng điện không bị hoạt hớa (hỉnh 
32.3). Khi chuyển thế điện cực về phía 
dương đến khi œ = 1, sự phóng điện ở 








- 
. . Đưở li 
œ = 1 được gọi là sự phóng điện không ty 
hàng rào thế. Trong trường hợp này, 
quá trình ngược lại (có @ = 0) là sự Hinh 32.3. Biến thiên năng lượng hoạt hóa khi thay đồi 
R ` BI: „nan. thế điện cực : 
phóng điện không hoạt hóa. Ở miền thế ~®-®- :z= 1: sự phóng điện không hàng rào ; 
trung gian, trong đó 0 < ø < 1, là sự ~:#= 0: sự phóng điện không hoạt hóa ; 


Ì ờ —=——— —..._: sự phóng điện bình thường. 
phóng điện bình thường. sự phóng điện bình thường 


§33. Ảnh hưởng của một số yếu tố đến tốc độ giai đoạn phóng điện 

1. Ảnh hưởng của lớp diện kép 

Ảnh hưởng của lớp điện kép thể hiện qua đại lượng W,. Thế \W¡ ảnh hưởng đến 
nồng độ chất phản ứng trong lớp điện kép (xem 32.3) và ảnh hưởng đến năng lượng 


- 


hoạt hớa (xem 32.4). Ở ØœpÌ An = i„ từ phương trỉnh (32.5) suy ra : 
(l — ø)g, + ag (zn — z2)FW = 
BI PN RE ]*®*P[T— TRE | G91 2.(GR⁄ (380 
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Đặt í„ từ phương trình (33.1) và phương trình (32.19) ta được : 
l-z RT RT l~z ð  ðR #o HT... 
= consii ——„—.n InỚ — HƠI —^~d'EƑ  EET an) Mỹ + ní (33.2) 
Khi phóng điện ion hiđro : 
HạO' +e — Huy + HạO —> 2H; +H,O 

ta thấy : C9 = [H,O*) › 8 = const vÌ nồng độ sản phẩm phân ứng ~ nước và hiđro 
phân tử - thực tế không phụ thuộc vào thành phần dung dịch. Vì ion HạO” không 
hấp phụ đặc biệt lên thủy ngân nên E„ = 0. Nếu giả dụ rằng, năng lượng hấp phụ 
đặc biệt các sản phẩm phản ứng Hạo và H,O không phụ thuộc vào thế và thành phần 
dung dịch nên gp = Øụ„ + Bo = const, hớa trị của hiđrô z„ = 1, số electron trao 
đổi của phản ứng z = 1. Phương trình (33.2) cớ thể viết thành : 


mĩ. l“ễa RT Ẳ TT,.., 
s_ mm. T In[H,O”] + # Ini (33.3) 





1= const, + : 





Th nghiên cứu sự phóng điện các ion hiđro trong các dung dịch axit loãng có thêm 
chất điện li 1-1 nhưng không có các ion hấp phụ đặc biệt, chẳng hạn HCI + KCI, vì 
ion ƠI" và K” không hấp phụ đặc biệt trên Hg. Thế \, tính theo lớp điện kép bằng : 


TT 
Wị = W_ = const + T ÌnC (88.4) 
trong đó C = [HOI] + [KCI] - nồng độ chung của chất điện lì hóa trị I-i. Đặt biểu 
thức (33.4) vào phương trình (83.3) ta được : 
1 -¿ư RT h C + RT 
TT: [H;O”] œF 
Khi phân tích phương trình (33.5) ta chia làm ba trường hợp : 


1) Các dung dịch axít loãng không có chất nền : € = [H;O”]. Lúc đó, phương trình 
(33.5) có thể viết thành : 








1 = const + Ini (38.5) 


1 = const + bo Ini (38.6) 
Từ phương trình (33.6) suy ra : đường cong phân cực 1 — logi trong các dung dịch 
axÍt loãng không có chất nền là một đường thẳng Tnfel. 


2) Nếu ta cho vào dung dịch loãng một lượng dư chất nến, nồng độ chung của dung 


dịch sẽ không đổi : C = const nên tỈ số Đợi biến đổi. Lúc đớ, phương trình (33.5) thành : 


=a RT RT „ 
Z— ' T hb[HO”] + ¬ã lì (38.7) 





1 
1 = Const — 


Nếu ¡ = const và œ + 0,B thì : 1= const + 0,059 pH (33.8) 


Từ phương trình (33.8) ta thấy : nếu pH thay đổi một đơn vị trong khoảng pH < 7, 
quá thế sẽ tăng lên ö9 mV. 


3) Nếu nồng độ axít không đổi, [H;O"] = const còn nồng độ muối thay đổi, ta có : 
1= const + 0,059 logC + 0,118 logi 
nghĩa là khi tăng nồng độ muối lên 10 lần, quá thế tăng ð9 mV. 
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Bây giờ ta nghiên cứu ánh 
hưởng của các anion hấp phụ đặc 
biệt đến phản ứng phóng điện H,O† 
trên điện cực thủy ngân. Khi hấp 1,0 
phụ đặc biệt các anion thế của 
mặt Helmholtz ngoài và trong (do 0,8 
đơ, thế \ƒ,), lệch về phía âm, theo 
phương trình (33.3) quá thế sẽ bị 0.6 
giảm đi (hình 33.1), 


Trên hình 33.1 ta thấy, ở miền 
hấp phụ anion quá thế bị giảm đi. 
Sự hấp phụ đặc biệt các cation - 
làm thế W¡ lệch về phía dương và Hình 33.1. Duồng cong phân cực trong các dung dịch muối 1N 
làm tăng quá thế. Sự lệch thế về được axit hóa. 1. Na,SO, ; 2. KCI ; 3. KBr ; 4. KI. 
phía dương là nguyên nhân chính làm tăng quá thế khi cố mặt cation tetrabutylamoni 
[(C„H,)„N]'. Khi có mặt các chất hữu cơ như các rượu mạch thẳng, các axÍt hữu cơ... 
quá thế tăng ở vùng hấp phụ các chất này. Ảnh hưởng của các chất hữu cơ đến: quá 
thế do hai yếu tố ; 1) chất hữu cơ hấp phụ làm thay đổi thế \WHỊ ; 2) chất hữu cơ 
ngăn cân bề mặt. l 


TỊ,V 


9,4 


“lạ 


» G®\ 6® — 
® 
œ 
: 


Ảnh hưởng của lớp điện kép đến động học giai đoạn phóng điện phải phụ thuộc vào 
điện tích của hạt phản ứng zo. Vì vậy, ngoài việc phóng điện cation cũng cần nghiên 
cứu quy luật phóng điện các phân tử trung hòa và anion. Nghiên cứu quy luật phóng 
điện phân tử trung hòa trong dung dịch kiểm, ở đó, các phân tử nước bị phống điện : 

= 1 = 
HQ +e — Hạ, + OH —>5H, +OH 
trong dó Cô = [H,O] = const, Cñ = [OH], g„ = BH,O› 8 = Bip Zo ^ 0 phương trình 
(33.2) áp dụng cho phản ứng này có dạng sau : 


RT ¬ l1 —ưz HO Bn RT,. 
 = cnet— TP InỚƠNM ] - —z—.Tg——+g —Wị + ST Im (33.9) 
Nếu tiến hành phản ứng trên một điện cực nhất định thì BHỦo = Const, ø¡ = const 
ta có : 
W = T 
ÿ = const — ` Mm[OH”] — \W, + = ni. (38.10) 


Trong dung dịch chất điện li 1-1 loãng cớ dư chất nền € để : 
RT 
Wị = W_ = const + T InC 
Phương trình (33.10) thành : 


RT _ RT .. 
j = ©onst — - Inf{OH ].O) + Pha Ini (88.11) 


Từ phương trình (33.11) suy ra rằng : trong các dung dịch kiếm loãng không có 
chất nền : C = [OH”] ở ¡i = const quá thế phải giảm 1l18mV khi pH tăng một đơn 
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: 








+ ‡ —————+ => 
4 6 8 10 12 14pH 
1iình 33.2. Sự phụ thuộc của z; vào pH trong miền 
dung dịch axít và kiểm. 
1. Phóng điện ion H,O”, 
- 2. Phóng điện H,O 





Hình 33.3. Các đường cong phân cực khử anion 
S,OỆ trên điện cực đĩa xoay làm bằng đồng 
hỗn hống : 
1. K,S;O, 0.001 N + Na,SO, 1N 
2. K/S,O,; 0,001.N + Na,SO, 0,1N 
3. K;S;O, 0,001 N + Na;SO, 0/008 N 
4. KJS;O, LŨ N. 


vị. Nếu nồng độ chất nền không đổi € = const 
ở ¡ = const, pH tăng một đơn vị thì quá thế 
giảm ð59mV. Sự phụ thuộc của vào pH ở 
trong miền dung dịch axÍt và kiểm ở i = const 
và C = const trình bày trên hình 33.2. 

Ảnh hưởng của cấu tạo lớp điện kép đến 
giai đoạn phóng điện đã được nghiên cứu chỉ 
tiết trong các phản ứng điện khử các 
anon §.O2”, S,O2—, Fe(CN);., PHFZ vv. Các 
anion này bắt đầu bị khử ở vùng bề mặt tích 
điện dương. Ở gần điểm điện - tích - không 
của kim loại, khi chuyển từ bề mặt tích điện 
đương sang bề mặt tích điện âm trong các 
dung dịch loãng, tốc độ điện khử anion giảm 
mạnh. Trên hình 38.3 biểu 


cong phân cực điện khử anion SOƑ_~ trên điện 


diễn các đường 


cực đồng hỗn hống. 


Khi có dư chất nền, đường cong phân cực 
có dạng cực phổ thông thường. Nhưng khi 
nồng độ chất nền giảm, trên đường cong phên 
cực xuất hiện cực tiểu. Chất nền càng loãng 
thì cực tiểu càng sâu. Dòng ở cực tiểu đường 
4 hỉnh 33.3 không phụ thuộc vào tốc độ khuấy 
dung dịch, chứng tỏ dòng có bản chất động 
học. Khi chuyển từ bề mật tích điện dương 
thành bẽ mặt tích điện âm, nồng độ bề mặt 
của anion chất phản ứng giảm rõ rệt, làm 
cho quá trình điện khử anion bị kìm hãm rõ 
rệt. Khi chuyển thế về phía âm, năng lượng 
hoạt hóa của quá trỉnh điện khử (xem phương 


trỉnh (33.4) giảm. Để mô tả định lượng đặc tính phân cực của quá trình điện khử 
anion ta sử dụng phương trình (33.5). Giả dụ rằng anion phản ứng và sản phẩm phản 


ứng không hấp phụ đặc biệt lên bề mặt điện cực : 


có thể viết thành : 


(zz 
=" 

¡ = zFŒkSexp 

hoặc mi = const + InG + 


— Z,)PW, 
RT 


Ếo = 8p = 0. Phương trình (32.5) 








azFp 
bờ KT TT ) 2n s 
(œz — Z)PM, azFo 
——RT — ~ TRE (38.13) 


Nếu \, = 0 thì đường Iỉ - (-ø) tương ứng với phương trỉnh Tafel. Điều này đúng 
khi trong dung dịch có dư chất nền. Trong dung dịch có nồng độ chất nền loãng, tốc 
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độ phản ứng ở bề mặt tích điện 
âm CỨ, < 0) thì phương trình 
(38.13) phải nhỏ hơn tốc độ phản 
ứng ở \U, = 0; ngược lại ở bể 
mặt tích điện dương W, > 0, tốc 
độ sẽ cao hơn. Trên hình 33.4 
biểu diễn ở dạng bán logarít 
đường cong phân cực điện khử 
anion hóa trị 2 (Z, = -2) ở các - 
nồng độ chất nền khác nhau, 
Từ phương trình (33.13) suy ra 
rằng các đường cất nhau ở #q=o 
(W, = 0). 

Trong quá trình điện khử, có 
hai yếu tố ảnh hưởng đến điện 
khử anion : khuếch tán và phóng 
điện, Dòng chung cho cả hai giai 
đoạn này : 


LÊ (œz 


= zFkKC°exp [ 


lạ Ti 


— z„FƑ!\) 
RE“ —] **P (—RƑ 





095 0 -05 -1.0 -1,5 


Hình 33.4. Dường cong phân cực tính theo phương trình (33.13) ở 


Z¿ = =2 và az = 0,5 trong các dung dịch : 


1) NaF 0,001 N ; 2) NaF 0,01 N; 3) NaF 01N; 


4) NaF 0,9N;5) ở W_ = 0 





SÁT ) (33.14) 


trong đó ¡ - dòng hỗn hợp. Từ phương trình (33.13) ta thấy, ở Zza < 0, khi chuyển 
thế \f; về phía đương thì dòng phóng điện sẽ tăng. Do đó, nếu nồng độ chất nền tăng, 
giá trị âm của \¡ sẽ giảm, ở bé mặt tích điện âm dẫn đến làm mất cực tiểu trên đường 
1, (hình 38.3). Nếu điện tích cation chất nền tăng, đòng ở miền cực tiểu cũng tăng. 


2. Ảnh hưởng của vật liệu làm điện cực và của dung môi đến quá thế. 


Theo thuyết phóng điện chậm, tốc độ 
điện cực do hai nguyên nhân quyết định : 


và sản phẩm phản ứng (g„ và gq) ; 2) 
đo cấu tạo lớp điện kếp (cụ thể là 
thế \¡). 


Năng lượng hấp phụ 8o và gg thường 
không biết. Bằng thực nghiệm người ta 
thấy năng lượng hấp phụ có liên quan 
chật chẽ đến cấu trúc eleetron của kim 
loại, nói khác đi, có liên quan đến lớp 
eleetron d chưa bị lấp đẩy. Trên hình 
(33.5) ta thấy quá thế của các kim loại 
trọng cùng một chu kÌ thay đổi theo 
thứ tự của nớ trong bảng tuần hoàn, 

Tốc độ phản ứng giải phóng hidrô 
phụ thuộc vào bản chất kim loại. Trong 
bảng 33.1 trình bày dòng trao đổi của 
phản ứng phóng điện HO” trên các kim 


phản ứng phóng điện phụ thuộc vào bân chất 
1) do năng lượng hấp phụ chất phản ứng 





Rị - Số thứtự 
_— —-. > 
50 55 





+ 
40 45 


Hình 33.5. Sự phụ thuộc của Ty, vào số thú tự 
2 
trong bảng tuần hoàn. 
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loại khác nhau. Sự tăng năng lượng hấp phụ hiđro làm cho độ lấp đẩy bề mặt bởi 
hiđro hấp phụ tăng lên. 


Bảng 311 Dòng trao đổi ¡, của phản ứng phóng điện trong 


dung dịch HƠI và H;SO, của một vài kim loại. 
Bi 11077 Cu 1,5,10) 
3.109 Au 


1108 












Điện cực 
Hạ 
Inđi 

zn 













Ga (lỏng) 
Ag 











Giả dụ rằng bể mặt kim loại đồng nhất về mặt năng lượng và độ lấp đẩy bằng 6. 
Sự phóng điện H;O” chỉ xảy ra ở những vùng bề mật còn tự do 1 - 6. Do đớ, tốc độ 
phóng điện ion H,O” bằng : 


F 
lÍ= sFkệ°. Có (1 — 9) exp (—Tg) 


Bởi vậy, khi chuyển từ kim loại này sang kim loại khác, tốc độ phóng điện H,O” 
thay đổi do độ lấp đẩy 6 thay đổi. VÌ vậy, đường logi, - øụ; phải đi qua cực đại. Khi 
chuyển từ Hg, Pb sang Ag, Fe... sự tăng năng lượng liên kết M-H làm tăng dòng trao 
đổi IÀ. Nhưng trên M_, W, Ta năng lượng M - H còn cao hơn Pt, dòng trao đổi lại 
giảm. Do độ lấp đầy bề mặt nên không phải giai đoạn phóng điện là giai đoạn chậm 
mà có thể là giai đoạn tách Hạụp mới là giai đoạn chậm, chẳng hạn giai đoạn giải hấp 
phụ điện hớa : Hạ, + HạO” + e + H; + H;O hoặc giai đoạn tổ hợp 2H), —> H; là 
chậm. Bởi vậy, khi giải thích ảnh hưởng bản chất kim loại đến tốc độ phản ứng điện 
hóa cần tính đến sự biến đổi bản chất của giai đoạn chậm. Bản chất của kim loại còn 
thể hiện ở thế W,. Để kiểm tra kết luận này của thuyết phóng điện chậm, ta viết 
phương trình (33.13) ở dạng khác : 


z 


xa ơ ơ 


zF 
In + Tứ Ị = const + InŒ — + ( ~WJ) 


Theo phương trÌnh này, đường biểu diễn 


n zyF œzP R 
gi g 0P, (mi Mh:sủ #Ị) — Tẩ£@ — W) phải là 
RT một đường thẳng. Đường thẳng này được 
M gọi là đường Tafel bổ chính. Trên hình 33.6 
ö biểu diễn đường Tafel bổ chính đối với phản 
ứng điện khử S;,O_ hoàn toàn trùng nhau. 
dỈ 


Bây giờ ta nghiên cứu ảnh hưởng của 
dung môi đến tốc độ giai đoạn phóng điện. 
6 ( : h : \ ® -mÀY Dung môi thay đổi làm cho i„ của điện cực 
-0,6 -0,B -1,0 -1,2 -1,4 -1,/6 thay đối. Đó là do : 
1) Dung môi làm thay đổi cấu tạo lớp 
: ` m +— điện kép (thay đổi điểm điện tích không 
T Hình 33.6. Dường Tafel bố chính khủ anion §;O, à.điên d lớp điện kép) ; 2) D ôi 
trong dung dịch Na.S,O, 0,001.N + NaF 0,09 Niên — YVề-điện dụng /ớp điện Xép) ; HH, THỂN 


các điện cực khác nhau. làm thay đổi năng lượng hấp phụ hiđrô 
O-~ (Hạ) Cu ; A- Bí; e -Sb; + -Pb;L]- Ca. ì 
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„xử 


e8, 


nguyên tử do hiđro nguyên tử phải cạnh tranh với các phân tử dung môi ; 3) Dung 
môi làm thay đổi hằng số tốc độ phân ứng, nói khác đi, dung môi làm biến đổi hàng 
rào thế năng của giai đoạn phóng điện -ion hơa. 


§34. Động học các phản ứng điện hóa phức tạp 
1. Phản ứng hóa học dị thể chậm 


Ta nghiên cứu các quy luật của các quá trình điện cực bị các phản ứng hóa học-làm 
phức tạp. Các phản ứng hớa học có thể xây ra trước giai đoạn phóng điện -ion hớa : 


+ze 


A=O=R œ® 


Nếu giai đoạn phóng điện xảy ra rất nhanh thì tốc độ quá trình được xác định bằng 
tốc độ phản ứng hóa học. Phân ứng hóa học có thể xảy ra ở trên bề mặt điện cực 
hoặc trong thể tích dung dịch. Phân ứng hớa học xảy ra trên bề mặt điện cực được 
gọi là phản ứng hớa học dị thể chậm, phản ứng hóa học xảy ra trong đung dịch được 
gọi là phản ứng đồng thể chậm. 


Các phân ứng hớa học cũng có thể xảy ra sau phản ứng phóng điện - ion hóa : 


+ze 
O=R=B l4) 
Có thể viết sơ đồ chung cho các phản ứng hớa học có kèm theo quá trình điện cực : 








Khi xảy ra phản ứng hớa học chậm, cân bằng của giai đoạn phóng điện -ion hóa 
không bị vi phạm, thế điện cực được xác định bằng phương trình Nernst : 


RT, (ƠI 


? “ức † ph Tgị (34.1) 
Ta nghiên cứu các quá trình điện cực có phản ứng hớa học dị thể chậm : 
v 
O+2e —_ pR__.B 
X 
Tốc độ quá trình v bằng : v=vv=kCP —v (34.2) 
« 


trong đó v`~ tốc độ biến đổi R thành B : Ÿ - tốc độ quá trình ngược ; p - bậc phản 
ứng ; k - hằng số tốc độ phản ứng hóa học. Khi cân bằng v = 0 và 

V=Â vụ = kCE (34.3) 
trong đó : vụ — tốc độ trao đổi ; Cn - nồng độ bề mặt cân bằng của chất R. Nếu 
trong dung dịch có dư chất B thì có thể cho rằng nồng độ của B không thay đổi trong 


quá trình phản ứng, do đơ, Ÿ = vụ = kCP. Lúc đó, 
v= kCỆ — kCP = vụ [(g) = 1] (34.4) 
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Bởi vậy, dòng chạy qua điện cực trong điều kiện ổn định bằng : 


1= ZPv = ZỀv, [()" m lỊ =Ỉ [t)” s 1] (34.5) 


trong đó ij = zPv„¿ - mật độ dòng trao đổi do phản ứng hớa học gây ra. VÌ quá thế 
do sự chuyển nồng độ R khỏi vị trí cân bằng nên : 


: RT, Cn 
? = zF In LH (34.6) 


Đặt tỉ số Cp/Cp từ phương trình (34.ð) vào công thức (34.6) ta nhận được phương 
trình đường cong phân cực : 


RT i 
1h ng (1+) — (847) 
2 ằ ý RT i 
Ö các giá trị quá thế catốt lớn (n >„Ƒ) ; — »l, ta được 
zF lb 
RT Rn 
„= “JF Ini + z li (34.8) 


Bởi vậy, ở các giá trị „ lớn, mối liên hệ giữa ?„ và ¡ tuân theo phương trình Tníel. 
Ở các giá trị quá thế catốt nhỏ (Im -) , n «1, khai triển logarit thành chuỗi, 
: ö Ñ 


zF 
ta được : 
RT ¡ 
#= nzF- ÿ (34.9) 
Ở các quá thế anốt lớn, dòng anốt không 
1v có thể vượt quá đòng trao đổi ¡„ Do đó, khi 


¡ — TS Ì2),  > —% (n, —> ©), nghĩa là 
đối với quá trình anốt ta quan sát được dòng 
động học giới hạn (hình 34.1). Phương trình 
(34.8) chỉ đúng nếu độ lấp đẩy bề mặt 6p 
của chất R nhỏ. Nếu độ lấp đẩy bề mặt 6p 
=> 1 thì phải quan sát được dòng động học 
giới hạn ở quá trình catốt có giai - đoạn - 
hóa - học — sau. Phương trình (34.8) do Tafel 
tạ . tìm ra đầu tiên khi nghiên cứu giai đoạn 
chậm là các nguyên tử hiđro thành phân tử 
hiđro. Do đó, thuyết Tafel được gọi là thuyết 
Hình 34.1. Dường cong phân cục catốt (1) và anốt tổ hợp chạm. Việc tăng năng lượng liên kết 
(2) của quá trình phần ứng dị thể chậm. M-H dẫn tới làm tăng độ lấp đầy bề mặt và 
làm tăng tốc độ tổ hợp. Năng lượng hoạt hóa của giai đoạn tổ hợp tăng, vÌ các nguyên 
tử liên kết chặt với bể mặt khó tương tác với nhau hơn các nguyên tử liên kết lỏng 
lẻo với bể mặt. Sự phụ thuộc ¡„ của giai đoạn tổ hợp vào năng lượng liên kết hiđrô 
với kim loại phải đi qua cực tiểu. 
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Thuyết tổ hợp chậm gặp một số mâu thuẫn 


R 
Thuyết tổ hợp chậm cho ta hệ số b = sẽ = 29mV, nhỏ hơn 4 lần so với thực 


nghiệm (116 mV). Thuyết này không giải thích được sự phụ thuộc của 1 vào pH và 
vào thành phần dung dịch. 


2. Phản ứng hóa học đồng thể chậm, 


Vai trò của các phản ứng hóa học 
đồng thể trong quá trình điện cực đã 
được giải thích trên đường cong cực phổ 
của điện cực giọt thủy ngân. Khi 
khử fomandêhit, axÍt pivuric, axít 
phênylglioxilic trên điện cực giọt thủy 
ngân, Neuman nhận được sóng cực phổ 
có dạng thông thường, nhưng sóng này 
có nhiều tính bất thường : 1) Dòng giới 
hạn ¡¡ nhỏ hơn dòng giới hạn tính theo 
phương trình Ilkovie ; 2) Hệ số nhiệt 
độ của dòng giới hạn này lớn, trong khi 
đó, theo động học khuếch tán, nhiệt độ 
chỉ ảnh hưởng đến hệ số khuếch tán h 
3) Dòng giới hạn không phụ thuộc vào Hinh 34.3. Ảnh hưởng của pH đến sông khử axít pivuric. 
trọng lượng giọt thủy ngân và không phụ thuộc vào tốc độ quay của điện cực đĩa quay. 
Ở các trị số pH nhỏ, trên cực phổ đồ chỉ quan sát thấy một sóng phân tử axít chưa 
phân li. pH tảng, chiều cao của sóng này giảm xuống, đồng thời xuất hiện sóng khử 
anion axÍt ở thế âm hơn (hình 34.2). 

Tất cả những đữ kiện này chỉ rõ 
rằng : dòng của sóng thứ nhất cớ bản 
chất động học do xảy ra phản ứng hóa 
học chậm trong dung dịch. Năm 1947 
†ì. Brdicka và K. Wiesner đã giải thích 
định lượng các phản ứng điện hóa có 
kèm theo các phản ứng đồng thể chậm. 

Kị 
Khi xảy ra quá trình : A =0 =R, do 
k, 
phóng điện chất O nên quan sát thấy : 
sự lệch cân bằng phản ứng A =0 về Hình 34.3. Sự phân bổ nồng độ chất A theo khoảng cách. 
phía tạo thành O. Càng gần bể mặt, cân bằng càng lệch về phía O, ngược lại, càng 
xa điện cực A cảng ít biến thành O. Sự phân bố nồng độ chất A gần bể mặt điện cực 
biểu diễn trên hình 34.3, : 


Lớp dung dịch Šn có hiện tượng lệch cân bằng phản ứng hơa học của hai dạng Á 
và O được gọi là lớp phản ứng. Dòng được xác định bằng số hạt O hoạt động tạo 
thành trong khuôn khổ lớp phản ứng trong một đơn vị thời gian. Do đó, mật độ 
dòng bằng : 

















i= ZPviốp = zFk,CAðp (34.10) 
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trong đó CÀ - nồng độ chất A trong lớp bề mặt ; kị - hằng số tốc độ phản ứng tạo 
thành O trong lớp phân ứng ; Šp ~ chiều dẩy lớp phản ứng. Thời gian sóng trung bình 
của hạt O trong lớp phản ứng tỉ lệ nghịch với k;ạ :E = 1/k,, 

Trong thời gian đơ, theo công thức Einstein =- Smolukhovski, hạt có thể đi được 
một khoảng bằng V2DZ. Tất cả các hạt O trong thời gian tạo sóng của mình đều có 
thể đi đến bề mặt và bị phóng điện. Độ dầy của lớp này phải nhỏ hơn V2D, một số 
hạt sẽ chuyển động song song với bề mặt, một số khác có thể chuyển động ra khỏi 
bề mặt. Do đó, không phải tất cả các hạt từ lớp V2Dr đều tới được bể mặt. Chiều 
dẩy hiệu dụng của lớp phản ứng tính toán bằng VZDr : 


D. La 
5y = ý2Dr = K l (34.11) 
1 


trong đó KG = kự/k; - hằng số cân bằng của phản ứng hóa học. Thay Ốp từ công thức 
(34.11) vào phương trình (34.10) ta có : 


Đ. 
Ì = zFk,OS \ vạn = zFC VDk,K, (34.12) 


1 








.Dòng trung bình chạy qua điện cực gìot thủy ngân bằng : 
I= zŒS VDk,K, (34.18) 
trong đó Š - diện tích trung bình của giọt trong thời gian sống của giọt : 


= 11 cả s 
S=+ 85.102. m23, t2, dt = 651.102, m22, y22 
0 


Có thể tính CẬ theo phương trình [lkovic : 


1 = 629.10) zFD!2m2,yU5(CA — C9) = 1, -.6,29.10 3zFDI2 m?3 p6 0x 
_:8UY ra : 
q~1 
6,29. 10”. zFD!?, m23 6 
Đặt các biểu thức của § và C$ vào phương trình (34.13) ta được : 


0,81. Vkị.K..7. 1ụ 
(34.14) 
1+ 0,81 jkịKy 


Nếu tốc độ phản ứng hơa Học lớn 0,61 VkjK7 >» 1 thì I = Tụ 


Nếu tốc độ phản ứng hớa học ở 0,81 Jk, KT « 1, thì quá trình do giai đoạn hớa 
học quyết định ; Ï = 0,81 YkK 7. Tụ (34.15) 


Phương trình (34.15) được dùng để xác định hằng số tốc độ phản ứng hớa học đồng 
thể chậm, hay nói khác đi, tốc độ phản ứng hơa học trong thể tích dung dịch. k, nhận 
được bằng phương pháp cực phổ khá phù hợp với các phương pháp tÍnh từ các biểu 
thức Bronsted và với các phương pháp điện di. Một số phản ứng không cho các kết 
quả phù hợp với nhau là do ảnh hưởng của điện trường của lớp điện kép và ảnh hưởng 
của vật liệu điện cực đến tốc độ các quá trình hóa học. 





Cả = 
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§35. Điện kết tỉnh kim loại 
1. Điều kiện xuất hiện pha mới 


Quá trình điện kết tỉnh kim loại phụ thuộc vào bản chất kim loại, dung môi và 
điều kiện kết tỉnh. Sau khi các ion kim loại đã chuyển tới bổ mặt điện cực bằng 
khuếch tán, kim loại có thể kết tỉnh lên bế mặt điện cực bằng nhiều cách : 


1) lon kim loại có thể bị hấp phụ lên bề mặt điện cực : MỸ —> Mặp: Sau đó Mặn 
bị phóng điện để tạo thành nguyên tử kim loại : Mộ +ze >M 


Các nguyên tử kim loại này liên hợp với nhau tạo thành các tỉnh thể rất nhỏ, chúng 
cũng có thể di chuyển trên bề mặt kim loại cho đến khi rơi vào mạng lưới tỉnh thể 
của kim loại ; 

2) lon kim loại bị hấp phụ lên bề mặt kim loại, sau đó di chuyển trên bề mặt điện - 
cực đến một vị trí thuận lợi nhất về mặt thế năng rồi bị phóng điện và nằm luôn vào 
mạng lưới tỉnh thể. 


3) Ion kim loại có thể vừa bị hấp phụ vừa bị thay đổi cấu trúc (bỏ lớp vỏ hidrat 
làm giảm số phối trí trong phức...), sau đớ lại biến đổi theo một trong hai cách trên ; 


4) lon kim loại có thể vừa bị hấp phụ vừa phóng điện rồi nguyên tử kim loại đi 
chuyển trên bề mặt điện cực như trên. 


Các nguyên tử kim loại vừa tạo thành sẽ kết hợp với nhau để tạo thành các tỉnh 
thể rất nhỏ : trên bề mặt điện cực đã xuất hiện một pha mới. Điều kiện để xuất hiện 
pha mới là dung dịch phải quá bão hòa. Khi xuất hiện pha mới, điều kiện cân bằng 
giữa hai pha được xác dịnh bằng đẳng thức hóa thế của mỗi cấu tử trong cả hai pha. 
diớa thế của các hạt trong pha mới (bong bóng, giọt hoặc tỉnh thể..) phải bằng hóa 
thế của các hạt ấy trong dung dịch bão hòa. Nhưng hớa thế của các hạt trong pha 
mới phụ thuộc vào kích thước của pha này, Nếu kích thước của pha giảm thì hớa thế 
của cấu tử trong pha mới tăng. Phần lớn các nguyên tử trong các tỉnh thể nhỏ còn 
nằm trên bể mặt còn liên kết lỏng lẻo với nhau và dễ bị hòa tan. Vì vậy, những tỉnh 
thể nhỏ không bền vững. Để tỉnh thể đang phát triển không bị hòa tan, kích thước 
của tính thể phải vượt quá một đại lượng giới hạn, trong đớ hớa thế của tỉnh thể nhỏ 
hơn hóa thế của chất tan ở môi trường xung quanh. Quá trình xuất hiện tỉnh thể bắt 
đầu từ lúc mầm có kích thước đủ lớn. Muốn đạt được kích thước này cần phải tiêu 
tốn một công. Công này càng nhỏ, nghỉa là mầm tỉnh thể càng khó xuất hiện nếu 
kích thước giới hạn của mầm càng nhỏ. Kích thước giới hạn giâm đi nếu hóa thế chất 
tan tăng lên, nghỉa là độ quá bão hòa của dung dịch tảng lên. Cấu tạo và hình dạng 
của mầm tỉnh thể phụ thuộc vào mối tương quan giữa tốc độ tạo mầm và tốc độ phát 
triển mầm. Nếu tốc độ tạo mầm tinh thể lớn hơn tốc độ phát triển mẩm, ta nhận 
được kết tủa tỉnh thể nhỏ, mịn, ngược lại, nếu tốc độ phát triển mầm lớn hơn tốc độ 
tạo mầm, ta nhận được các tỉnh thể to, thô. 


Ta nghiên cứu biểu thức toán học mô tả điều kiện xuất hiện pha mới từ trường 
hợp đơn giản nhất : tạo giọt chất lỏng từ thể hơi. Nếu có hệ hai pha tạo thành từ 
giọt chất lỏng và hơi, hơi có một áp suất nhất định ở nhiệt độ xác định nào đó. Về 
mặt nhiệt động, áp suất này được xác định bằng đẳng thức hớa thế của chất lỏng và 
hơi ; về mật động học, áp suất này do đẳng thức giữa hai tốc độ ngược nhau - bay 
hơi và ngưng tự - quyết định. Tốc độ bay hơi phụ thuộc vào bản chất chất lỏng và 
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vào mối liên kết giữa các phân tử chất lỏng 

với nhau và với bề mặt của nớ. Tốc độ ngưng 

tụ hơi phụ thuộc vào áp suất hơi, Nếu các 

dA2 phân tử chất lỏng liên kết với bể mặt của nó 

Pa p càng ít bền vững thì xác suất bứt các phân 

ï tử càng lớn và tốc độ bay hơi càng lớn. Gọi 

P, là áp suất cân bằng của bơi bão hòa trên 

mặt phẳng của chất lỏng. Ấp suất P trên mặt 

lồi của giọt chất lỏng luôn luôn lớn hơn P,. 

Ta tìm mối liên hệ giữa P„ P và bán kính 

giọt r. Giả dụ ta chuyển chất lỏng từ một 

chậu nước sang phía giọt nước theo cách 

sau : Cho nước bay hơi đẳng nhiệt rồi ngưng 

Hình 35.1. Sö đồ chuyển chất lỏng từ bê mặt phẳng tụ hơi lên giọt chất lông có bán kính r 
sang bề mặt lồi. (hình 38.1). 


Để làm bay hơi dn phân tử chất lông cần thực hiện một công : 
dA, = -ảnP,. V = -ảdnRT 





tu 

K¬ 

c 

=m 
slz 
Kắ= 
= 

* 

>> 

bu 


Ngưng tụ 
SẠu 





trong đó V - thể tích hơi ở P,. Sau đó, cần nén hơi từ áp suất P, tới P. Công nén 
đẳng nhiệt bằng : 


P 
đÁ; = -dnRTIn P, 
Cuối cùng, cần phải thực hiện một công ngưng tụ hơi : 
dÂ, = dn PV' = dn R† 
trong đó V' - thể tích hơi ở P. Công chuyển dn mol chất lỏng từ chậu (bế mặt phẳng) 
sang giọt chất lỏng bằng tổng cá ba công trên : 
dA = dÀ¡ + dÁ; + dÃ; 
3 P 
Vì dÁ, = -đÃ; nên dÁ = dÀ; = “HN Nhìn (35.1) 


Nếu chuyển dn mol chất lỏng trực tiếp từ bề mặt phẳng thành giọt chất lỏng, công 
chuyển phải bằng công làm tăng bể mặt giọt Ød§, trong đó Ø là sức căng bề mặt ; 
dã - phần bề mặt vừa được tăng lên. Nếu giọt có dạng hình cầu thì diện tích hình 
cẩu bằng : S8 = Axr? và d8 = 8xzrdr, suy ra : 


đA = ¬Ø.8xrdr : (85.2) 
Công ở biểu thức (35.1) và (35.2) là một, nên : 
—dnRTin _ = =ø.8rrdr (35.3) 


s 


Nếu phân tử lượng của chất lỏng là M, có tỈ trọng £ thì thể tích phân tử V bằng : 
V = M/?. Thể tích giọt tăng lên dV do chuyển dn mol chất sang : 


. dn hoặc dn = ' 6S (85.4) 


qdV = M 


¬|= 
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nhưng thể tích hình cầu bằng : 
h . 
V=g zrẺ nên đV = 4xrdr (85.5) 
Thay dV từ biểu thức (85.5) vào biểu thức (35.4) ta được : 
dn = § : erler (85.6) 


Thay dn từ phương trình (35.6) vào biểu thức (35.3) ta được : 


P 2z.M 22.V l 
RTIn 5, = m nàn (85.7) 


Phương trình (35.7) là phương trình Kelvin - Thomson. 


Ta tÌm công cẩn tiêu tốn để chuyển từ dạng hơi quá bão hòa thành giọt chất lỏng 
trong điều kiện đẳng nhiệt. Công này bằng biến thiên thế năng khi chuyển n mol cần 
để tạo giọt hình cầu từ hơi quá bão hòa cớ áp suất P. Trong điều kiện cân bằng, đẳng 
thức hóa thế giữa chất ở trạng thái hơi và chất ở trạng thái lỏng được thực hiện : 
“= tụ 
trong đó wị là hóa thế của chất ở trạng thái lỏng và #„ = ¿„ + RTInP, là hớa thế ở 
trạng thái hơi có áp suất bão hòa P,, Hóa thế của hơi quá bão hòa ¿”„ = /„ + RTInP. 
Năng lượng cần để chuyến một mol hơi quá bão hòa sang trạng thái bão hòa bằng : 

Đụ — #yp = RTln hà 





Hiệu hớa thế này bằng công chuyển một mol hơi bão hòa sang trạng thái lỏng. 
Công cần để chuyển n mol hơi bão hòa sang trạng thái lỏng bằng : 
P 
Ai = nỨth - /ụ) = ko 271 
Vì P > P, nên A, > 0. 
Công A; cần để thắng sức căng bề mạặt ở để tạo thành bề mặt có diện tích § bằng : 


A=Z.§ 


Công chung cần để tạo giọt : 


À= CÁ; Ai =Ø.8~ nRTHh D- s. (35.8) 


s 


Nếu V là thể tích phân tử của chất lỏng thì thể tích giọt hình cầu do n phân tử 
tạo thành bằng : 


4 4 2a 
nÝ = g1 Suy fan = sỤ Zr (35.9) 


Thay § = 4zr? và n từ công thức (35.9) vào phương trình (85.8) ta được : 


4mrẺ P 4m” 2ø.v 1 S1 
“sự -RTlng- = Ø.4m”T=TT—.TT—=gø.4m”=aø.8 (85.10) 


A=Ø.4mr2~ 
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Từ biểu thức (35.10) ta thấy công tạo giọt từ hơi quá bão hòa bằng 1/3 công tạo 
bề mặt giọt. Thay r từ phương trình (35.7) vào công thức (3ð.10) ta được : 


Ac_—— 18m? — 
3R?T2 (m TY 


§ 


(385.11) 


P 
Từ phương trình (35.11) suy ra rằng, công tạo mầm giảm khi độ quá bão hòa E 
` s 


tăng. Người ta cũng có thể biểu diễn công tạo giọt qua nồng độ dung dịch € và nồng 
độ quá bão hòa C.. Thay tỉ số P/P, bằng C/C,, ta được : 


2 2 

No s coẠi: Z cm : (8B.11a) 
2 m2 thoồn ¬ 
8R7T (mg) 3(m h ) 





Từ cơ học thống kê ta biết rằng, công tạo giọt A và xác suất tạo giọt W có mối 
liên hệ sau đây : 
W=B SG: (85.12) 
= B.em (ẩn) : 
Trong đó B - hệ số tỈ lệ, Công thức (35.12) cho thấy : độ bão hòa càng lớn, công A 
sẽ càng nhỏ và xác suất tạo mẩm càng lớn. 
2. Sự tạo mầm tỉnh thể 


Khi nghiên cứu hiện tượng tạo mầm và phát triển mầm tỉnh thể ta không thể nơi 
về "bán kính" của các tỉnh thể vì chúng không có đạng hình cầu. Ở đây, phải sử dụng 
quy luật H.Wulf mô tả mối liên hệ giữa sức căng bề mặt ớ và chiều cao h của nó : 


5, 
h b =  = R (35.18) 


Để sử dụng phương trình Kelvin (35.7) đối với mầm tỉnh thể, cần thay : bằng 


mì tỈ số BI được thay bàng - phương trình Kelvin có dạng : 
P , 
c 25, 
RTlne- = TT „ (35.14) 


s ¡ 


Việc tạo mầm mới cần một quá thế bổ sung liên hệ với quá thế bão hòa của dung dịch : 


c 29V 
zFmụẹ = @a — H= RTlne- s (35.15) 


s 1 


Quá thế này tương tự quá thế tạo bọt khí trong phản ứng giải phóng hidro, ở 
đó, giai đoạn tạo pha mới không đóng vai trò quan trọng lắm vì giai đoạn phóng điện 
được đặc trưng bằng dòng trao đổi rất nhỏ và là giai đoạn xác định tốc độ của cả 
quá trình. Nhưng khi khử kim loại, dòng trao đổi lại rất lớn, do đớ, giai đoạn tạo pha 
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mới đóng một vai trò khá quan trọng trong việc xác định quá thế của quá trình. Tốc 
độ khử cation kim loại và công Á tạo mầm tỉnh thể liên hệ với nhau theo công thức : 


i=k.exp (-#) (35.16) 


Thay giá trị của A từ công thức (35.11) vào công thức (35.16) rồi lấy logarit cả hai 
vế ta được : 


kụ 
logi = const — = (35.17) 
kì 
v2 
trong đó k,:= đ Là 





Lòng _zF2RT 

Từ công thức (35.17) ta thấy, để mầm phát triển theo ba chiều xảy ra chậm thì 
tốc độ phát triển mầm phải tăng nếu quá thế tạo mầm tăng, Nhưng theo quy tắc 
Wulf, mầm không thể phát triển cao quá, bao giờ mầm cũng phải phát triển sao cho 
tỈ số giữa sức căng bề mặt và chiều cao mầm Ẵ là không đổi. Vì lẽ đó, công thức 
phát triển mầm ba chiều của Erdey-Gruz (35.17) không phù hợp lắm với thực nghiệm. 
Sự tạo mầm hai chiều phù hợp với thực nghiệm hơn. Để mô tả tính chất của mầm 
hai chiều người ta đưa vào khái niệm sức cảng bờ /Ø. Sức căng bờ đặc trưng cho công 
làm tăng chu vì mầm lên lem, Công thức Thomson đối với mầm hai chiều có bán 
kính r có dạng : 


ð-8 
RTIn ˆ =—_ ~- (35.18) 


s 





trong đó Su - bề mặt phân tử (diện tích một mol chất phân bố ở dạng đơn lớp). Từ 
phương trình (3ð.18) suy ra : 


,.8 ,.8 
.. —c = =. (35.19) 
RThh k 


§ 


Công tạo mầm hai chiều bằng : 


h S/ SM 


1 
À^=z.]=z/. 4m = SƠ 





(35,20) 


Thay trị số ÀA từ công thức (35.20) vào phương trình (35.16) rồi lấy logarit cả hai 
vế ta được : 


k; 
logi = const = T (35.21) 


k; là hằng số. 


Việc ứng dụng thực tế của điện kết tỉnh kim loại - ki thuật đúc điện - đã được 
B. §. dakobi để xuất từ năm 1837. Cơ thể điều chỉnh-tính chất của lớp mạ nếu ta 
thêm các chất hữu cơ vào dung dịch, khi có mặt một vài chất hữu cơ, tốc độ điện kết 
tỉnh của nhiều kim loại không phụ thuộc vào thế trong vùng chất hữu cơ hấp phụ. 
Các chất hữu cơ hấp phụ ưu tiên vào các chỗ lồi. 
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$36. Sự tự hòa tan kim loại 


Thông thường, trên bề mặt điện cực thường xảy ra nhiều quá trình điện cực độc 
lập. Điện cực trong trường hợp này được gọi là đa điện cực, còn các phản ứng song 
song được gọi là các phản ứng kèm nhau. Các-phản 
ứng điện hóa này quan sát được khi hòa tan kim 
loại (thường gọi là ăn mòn kim loại). Ăn mòn kim 
loại là sự phá hủy kim loại do tương tác hóa học 
(hoặc điện hóa học) với môi trường xung quanh. 
Môi trường xung quanh thường là dung dịch chất 
điện li. Do đó, quá trình ăn mòn là một quá trình 
điện hóa điển hình. Dạng ăn mòn kim loại phổ 
biến nhất là dạng ăn mòn khí quyển. Đớ là dạng 
ăn mòn trong màng mỏng chất điện li do các chất 
này hấp phụ, ngưng tụ hoặc rơi trực tiếp lên bể 
mặt kim loại và do các khí hòa tan trong măng 
a mỏng ngưng tụ này (O;, SO;, NO;, NaCl..). Ăn 

mòn kim loại là một phản ứng điện hóa được đặc 
Hình 36.1. Các đường cong phân cục phóng biệt lưu tâm vỉ việc chống ăn mòn kim loại là một 

Điện yà,i0n uáa: Kem: L2), Xa Mdro C1) nhiệm vụ cấp bách đặt ra trước mắt các nhà điện 
hóa học và các nhà luyện kim. Hàng năm, thế giới mất đi hàng trăm triệu tấn kim 
loại, trị giá hàng trăm triệu tÌ đô la do kim loại bị ăn mòn. Ta.nghiên cứu cơ sở lí 
thuyết điện hóa của sự ăn mòn bằng hiện tượng hòa tan kẽm trong axít. Kem hòa 
tan trong HCI theo phản ứng : 


Zn + 2HCI —> ZnCl; + H; 
Quá trình này xảy ra theo cơ chế điện hớa, bao gồm các phản ứng điện hóa sau dây : 











l1 

HạO + e _ s H„ + HạO @® 
sy 
kì 

Zn?' + 2e —— Zn qp 


mi 


L 
; 
Các đường cong phân cực tương ứng với các phản ứng (Ï) và (ID biểu diễn trên 
hình 36.1. Thế cân bằng của điện cực kẽm trong dung dịch muối kẽm ;„ø¿y âm hơn 


thế điện cực hiđro cân bằng ¡;øyy Giả dụ rằng, điện cực kẽm ngâm vào dung dịch 
; h 

muối ZnCL, có thế ;,ø¿„ Khi thêm HƠI vào dung dịch ZnCl;, trên bề mặt kẽm bát 
đầu giải phóng hiđro làm thế điện cực chuyển về phía anốt. Vì vậy, tốc độ giải phóng 
hiđrô giảm, còn tốc độ hòa tan kẽm tăng. Đến khi dòng catốt giải phóng hiđro bằng 
'dòng anốt hòa tan kẽm : i¡ = -i¿. Thế tại đó có i¡ = -i¿ được gọi là thế ổn định ø,: 
lR (86.1) 

¡, là tốc độ hòa tan kim loại. VÌ i¡ = Ì„ — 1ụ còn -í¿ = Ï; — ¡„ nên : 


s nG. 


Một cách tổng quát : - 
Sir=->Sh (86.2) 
k 
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kởi 


Từ biểu thức (36.2) ta thấy : ở điều kiện ổn định tổng tốc độ các quá trình catốt 
bằng tổng tốc độ các quá trình anốt. Giữa thế ổn định và thế cân bằng có những sự 
khác nhau sau đây : 

1) Thế cân bằng tương ứng với đẳng 
thức tốc độ phản ứng của đạng khử và 
dạng oxi hóa của cùng một chất, còn 
thể ổn định tương ứng với đẳng thức 
các tốc. độ chung của các phân ứng catốt 
và anốt đối với một vài hệ khác nhau, 


2) Ở thế cân bằng, thành phần pha 
không đổi. Ở thế ổn định, thành phần 
hóa học của hệ thay đổi dần. Chẳng 
hạn khi hòa tan kẽm, nồng độ ion 
kẽm trong dung dịch tăng, nồng đệ ion 
hiđro giảm, 








gi 
ở) Thế cân bằng không phụ thuộc 
vào trạng thái bề mặt điện cực, còn thế Hình 36.2. Sự phụ thuộc của các tốc độ phản ứng phóng 


ổn định lại phụ thuộc vào trạng thái bề điện và ion hóa hiđro (í; ¡;) và kim loại đ;¡ Ì,) và tốc độ 
mặt điện cực chung giải phỏng hiđro 1; và hòa tan kim loại ï¡. 


Để xác định thế ổn định và dòng tự hòa tan ta cẩn biểu điễn các đường phân cực 
ở các tọa độ bán logarit (hình 36.2) 


Giao điểm của các đường phân cực tương ứng với tốc độ hòa tan kim loại (-i¡) và 
giải phóng hidro ¡; là log is và ,. Do cấu trúc bề mặt kim loại không đồng nhất, trên 
các khu khác nhau của bề mặt có giá trị thế điện cực khác nhau. VÌ thế, cần phải 
coi bể mặt bị ăn mòn như một hệ gồm nhiều điện cực. Phản ứng ăn mòn xây ra trên 
các khu có thế âm hơn ; ở những khu có thế dương hơn phản ứng ăn mòn không xảy 
ta. Ở những khu này, xảy ra các phản ứng phóng điện. Các khu có thế điện cực âm 
hơn được gọi là khu anốt, các khu có thế điện cực đương hơn là các khu catốt. Khi 
nghiên cứu hiện tượng tự hòa tan kim loại cần chú ý đến phân ứng khử các chất oxi 
hóa khác có trong dung dịch (như O,, HNO; v.v). Quan trọng nhất và phổ biến nhất 
là sự tự hòa tan cớ mặt oxi hòa tan mà ta thường gọi là sự ăn mòn cớ hiện tượng 
khử phân cực oxi. Trong các dung dịch axit bão hòa oxi xảy ra phản ứng chung : 


há 
1 


3 
O; + 4e + 4H” >2H,O 
ì 
h 
Nếu bỏ qua T1: „ ÿ và 1% biểu thức (36.2) cớ dạng : 
h —~ => <— 
Ì ty =j 
Bởi vậy, có thể tính thế ổn định và đòng tự hòa tan theo tọa độ giao điểm đường : 
_—> —- — 
ø — logũ¡ + i¿) và ø -— logi 
Trên hình 36.3 biểu diễn sự hòa tan kim loại do cớ oxi hòa tan trong môi trường 
axit. Vì ôxi hòa tan Ít trong dung dịch nên ta thấy xuất hiện một khu dòng khuếch 
tán giới hạn trên đường cong phân cực khử oxi (ạ). Đại lượng dòng ăn môn íc do bản 


187 








> 


IIRING 
lgic lgic lực '9I 
Hình 36.3. Đường cong phân cực hòa tan anốt kim loại 


Œ.ÿ., Ï) giải phóng hiđro (Í,) và khủ oxi (0) 





H,cb 





lOIPED ¬ hổ 
tgÌs lgfdèng ngoại 


Hình 36.4. Các đường cong phân cục catốt (¡,) và anốt (¡,) 
của điện cực. 


chất kim loại (nghia là do vị trí 
đường ø - log i;) quyết định. Chẳng 
hạn, đối với kim loại I chỉ có phản 
ứng giải phóng hiđrô và hòa tan 
kim loại ; đối với kim loại II phản 
ứng giải phóng oxi và giải phóng 
hiđro xây ra đồng thời làm cho 
kim loại bị ăn mòn ; đối với kim 
loại HI, quá trỉnh ăn mòn kim loại 
chủ yếu là do oxi hòa tan trong 
dung dịch. Khi có mặt oxi, các kim 
loại có thế dương hơn thế hiđro 
cân bằng vẫn có thể bị ăn mòn, 
thí dụ như đồng vì 
O, cb ” M #cb ” H/fch Trong 
dung dịch axít nitric ta cũng quan 
sát được lượng tương tự. Oxi không 
khí cũng như nhiều chất có khả 
năng ăn mòn khác có trong khí 
quyển (đặc biệt là SO;, các oxít 
nitơ...) đóng vai trò quan trọng 
trong quá trình ăn mòn khí quyển. 
Ngoài bản chất kim loại, thành 
phần dung dịch cũng ảnh hưởng 
đến sự phân bố các đường cong 
phân cực. Sự có mặt các ion bấp 
phụ làm ảnh hưởng đến thế Wj, 
do đớ, làm thay đổi tốc độ các quá 
trình catốt và anốt , điều đó làm 
thay đổi thế ổn định và dòng ăn 
mòn kim loại. Trong nhiều trường 


hợp, các ion của dung dịch hấp phụ bền vững trên bể mặt kim loại cũng bị mất từng 
phần (hoặc hoàn toàn) điện tích. Khi chuyển điện tích ion, bản chất bề mặt cũng thay 
đổi do ảnh hưởng đến năng lượng hấp phụ chất tham gia (hoặc tạo thành) trong quá 
trình điện cực. Nếu bây giờ ta dùng dòng điện ngoài truyền vào điện cực có các phản 
ứng kèm nhau thì điểu kiện (36.2) sẽ bị phá hủy. Khi cho dòng catốt thì : 


: ñ la “Ắ 
L=1= 2h 
Ỉ ị 
còn khi cho dòng anốt : 


¬."¬ 


3 J 


(36.3) 


(36.4) 


Giả dụ rằng, trong hệ xây ra hai phản ứng điện hóa kèm nhau : phản ứng hòa tan 
kim loại và phản ứng giải phóng hiđro. Đường cong phân cực của chúng là i, và i; 


(hình 36.4). Theo biểu thức (36.3) và (36.4) ta có : 
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ˆ 
ø. 


vip 


l n R ——< cNH  HnG 
lạ =l nb =0 =h) "¿ni z 1 “ (36.5) 
lạ, =i;-h =-D-@Œ -Ì~ 1ƒ (36.6) 
VỊ + và ÿ có thể bỏ qua. Càng cách xa ø, về phía catốt : ¡_ ~= HN về phía anốt : 
l2 “ $ Ở thế ổn định ¡, = ¡, = 0. Từ hình 36.4 ta thấy rằng, để xác định dòng tự 
hòa tan kim loại cẩn phải ngoại suy các khu Tafel của đường catốt và anốt đến khi 
gặp đường nằm ngang ¿ = ø,. Khi phân cực catốt, tốc độ giải phớng hiđrô tăng còn 
tốc độ hòa tan kim loại giảm, Bởi vậy, có thể bảo vệ kim loại không bị ăn mòn bằng 
cách phân cực catốt điện cực. Hiện tượng này được gọi là hiệu ứng bảo vệ. Cớ thể 
phân cực catốt bằng dòng ngoài hoặc bằng cách nối kim loại được bảo vệ với một kim 
loại khác (protectơ) có thế cân bằng âm hơn. Thường dùng kẽm hoặc magiê làm 
protectơ. Nếu chuyển thế điện cực về phía catốt, tốc độ hòa tan kim loại tăng chung. 
Nhưng tốc độ hòa tan kim loại do giải phóng hidrô, nghĩa là tốc độ hòa tan sẽ giảm 
do tốc độ giải phóng hiđrô giảm. 


§37. Thụ động hóa kim loại 


Như các mục trên đã nghiên cứu, sự phóng điện các ion kim loại xảy ra càng nhanh 
nếu thế điện cực càng chuyển về phía âm hơn ; ngược lại, sự hòa tan kim loại càng 
nhanh nếu thế điện cực càng chuyển về phía dương. Nhưng trong nhiều trường hợp, 
sự phân cực anốt lại làm tốc độ ăn mòn ' 
kim loại giảm. Thi dụ, cho sắt hòa tan 
trong HNO;. Nếu tăng thế anốt lên, sắt 
chỉ bị hòa tan trong một thời gian ngắn, 
sau đó không bị ăn mòn nữa : sắt bị 
thụ động. Sự chuyển kìm loại từ trạng 
thái hoạt động (ăn mòn) sang trạng thái 
thụ động được gọi là sự thụ động hóa 
kim loại. Ngược lại, sự chuyển kim loại 
từ trạng thái thụ động sang trạng thái 
hoạt động được gọi là sự hoạt hớa kim 
loại hay sự khử thụ động kim loại. 

Có nhiều thuyết giải thích cơ chế thụ 
động hớa. Farađây cho rằng oxi đóng 
một vai trò quan trọng trong quá trình 
thụ động. Theo thuyết màng hấp phụ, 
nguyên nhân thụ động hớa là do tạo 
màng hidroxit hoặc oxít hấp phụ dày 
đặc trên bề mặt điện cực, thí dụ : 

M +nH,O > MO, + 2nH” + 2ne 

hoặc : M +(n+m) H,O > MO,. mH,O + 2nH' + 2ne 

Màng muối tạo thành trong quá trình hòa tan kim loại cũng có thể tạo nên sự thụ 
động. Theo thuyết hấp phụ điện hóa, nguyên nhân thụ động là dọ sự xuất hiện một 
đơn lớp oxi hấp phụ (B. M. Erschler, B. N. Kabanov..). Oxi hấp phụ làm thay đổi 
trạng thái năng lượng của các nguyên tử bể mặt che lấp các trung tâm hoạt động hòa, 
tan kim loại và làm thay đổi cấu trúc lớp điện kép. Bởi vậy, để hiểu cơ chế thụ động 











Âđình 37.1. Dưỡng cong phân cực potentiostat. 
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hóa cần nghiên cứu các quy luật tạo lớp oxít, sự phát triển và tính chất của lớp này. 
Đường cong phân cực khi thụ động hóa kim loại biểu diễn trên hình 37.1. Đoạn 


ØAABC tương ứng với trạng thái hòa tan anốt kim loại theo phản ứng : 
M + HO >M'.. HO + ze 
Tốc độ ăn mòn .kim loại của phản ứng này bằng : 
. t » = 
¡ = zFÓ.. exp [ RT (© 9 | 
My — const ; W, = const đối với một dung dịch nhất định. Ta có 


RT,.., 
® = const — —= Ini 


đt 


Tương ứng với phương trình này, ta thấy đoạn gAABC có dạng đường logarit. Điểm. 


B bát đầu xuất hiện quá trình tạo màng oxít hấp phụ hóa học theo phản ứng : 
xM+y HO >M,O, +2y H +xe 
Bắt đầu từ điểm B, quá trình anốt bị kÌm hãm có thể do các nguyên nhân sau 
1) do phân cực nồng độ ; 2) do quá thế của phản ứng ăn mòn kỉm loại ; 3) do phản 
ứng tạo màng oxit hấp phụ. Chính vÌ vậy, đường cong phân cực chung lệch khỏi đạng 
logarit. Nếu thế điện cực càng chuyển về dương, từ điểm B này trở đi tốc độ tạo màng 
oxit hấp phụ càng ngày càng lớn lên còn tốc độ hòa tan kim loại càng ngày càng nhỏ 
đi. Tới điểm D tương ứng với thế thụ động, tốc độ hòa tan kim loại bằng tốc độ tạo 
màng oxit sẽ lớn hơn tốc độ hòa tan kim loại. Trên bể mặt kim loại xuất hiện một 
lớp oxit hấp phụ bảo vệ kim loại không cho kim loại hòa tan : ta được dòng thụ động 
i„. Sự hình thành màng thụ động coi như hoàn thành ở điểm P tương ứng với thế 
thụ động hoàn toàn ø„ khi mà bề mặt điện cực đã bị che phủ một lớp ðxít hấp phụ 
hớa học dày đặc. Từ điểm P trở đi, tốc độ quá trình anốt trên điện cực phụ thuộc 
rất ít vào thế. Đến điểm O, dòng bắt đầu tăng lên do quá trình giải phóng oxi theo 
phản ứng : 
2H;O —> O; + 4H” + 4e 


Sau khi đạt được thế giải phóng oxi, đường 
cọng phân cực trên khu OS lại có dạng logarit 
do quá thế giải phóng oxi ở mặt ngoài của 
màng quyết. Khu này là khu quá thự động. 
Một trong những phương pháp bảo vệ chống 
ăn mòn kim loại phổ biến nhất là phương 
pháp phân cực catốt kim loại. Từ hình 37.2, 
ta thấy rằng : khi làm lệch thế của kim loại 
từ thế ổn định về phía âm, tốc độ hòa tan 
anốt kim loại giảm nhưng tốc độ giải phóng 
hiđrô tăng : sự phân cực catốt làm giảm tốc 
độ ăn mòn kim loại. Ta có thể phân cực catốt 
bằng dòng ngoài. Phương pháp này được gọi 

H là sự bảo vệ catốt. Th cũng có thể nối kim 
Hình 37.2. Số đồ giải thích các phương pháp bảo vệ BC IAH279)0/2)-2ñWuDRtierarLaisgiÐsse at 
ˆ` ` kim loại chống PˆY HaSLa 2122 âm hơn (được gọi là protectơ). Thường dùng 
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s, 
-sì 


Su, 
CÀI 


AI hoặc Mg làm protectơ. Từ hình 37.2, 
nếu ta giả dụ thế chuyển từ gø¡ (đường 
AB) về thế ø; (đường A;B,), tốc độ ăn 
mòn giảm đi. Đó là sự bảo vệ catốt: Mặt 
khác, ta cũng có thể phân cực anốt làm 
thế chung chuyển về phía dương từ AB 
sang đường A„B„, kim loại bị thụ động 
hóa (bảo vệ anốt), Việc chuyển kim loại 
sang trạng thái thụ động có thể tiến 
hành bằng cách cho chất ôxi hóa vào 
dung dịch. Ngoài ra, người ta còn ứng 
dụng các chất ức chế mà tác dụng của 
nó ta sẽ nghiên cứu ở mục đưới. Người 
ta còn tÌm cách ngăn cách kim loại với 
môi trường ăn mòn, thí dụ, sơn 
phủ, mạ... 


§38. Ảnh hưởng của sự hấp phụ 
chất hữu cơ đến động học 
các quá trình điện cực 


Sự hấp phụ các chất hữu cơ kÌm hãm 
quá trình điện cực, nghĩa là chất hữu cơ 
đóng vai trò chất ức chế, Khi có mặt 
chất hữu cơ, trên đường cong phân cực 
i — ø của quá trình điện kết tỉnh kim 
loại xuất hiện một miền dòng không đổi 
giống như dòng khuếch tán giới hạn i¡¿, 
nhưng có giá trị nhỏ hơn đòng iạ. Đến 
một thế nào đó dòng lại tăng theo thế: 
(hỉnh 38.1). Hiện tượng này được gọi là 
hiệu ứng Loshkarev. 


So sánh đường cong phân cực này với 
đường cong điện mao dẫn và đường cong 
điện dung ta thấy miền nằm ngang của 
đường cong phân cực hoàn toàn trùng 
với miền hấp phụ của đường điện mao 
dẫn và đường điện dung, chứng tỏ rằng, 
miền nằm ngang của đường ¡ - ø là miền 
hấp phụ chất hữu cơ. Muốn kết tỉnh, các 
ion phải chui lọt qua màng chất hữu cơ. 


Việc sử dụng chất hữu cơ để bảo vệ 
kim loại dựa trên cơ sở chất hữu cơ 
kìm hãm các quá trình giải phóng hiđro 
hoặc hòa tan anốt kim loại (hình 38,2). 
Nếu chất hữu cơ chỉ làm tăng quá thế 
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Hình 38.1. Dưồng cong phân cục điện kết tỉnh thiếc trong 
SnSO, 0,25 N (1) và khi có điphênylamin 0,005 M (2) 
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c lgis' tgís 
Hình 38.2. Tác dụng của các chất c chế catốt (a), anốt (b) 
và hỗn hống (c) : 
1,1 - giải phóng hiđro 
2,2' - hòa tan anốt kim loại ; 
1'2' - khi có chất ức chế, 
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giải phóng hiđro (chất ức chế catốt) thì tốc độ tự hòa tan kim loại giảm, thế ổn định 
lệch về phía âm (hình 38.9a). 


Nếu các khu anốt của đường cong phân cực khi cớ và không có chất hữu cơ đều 
trùng nhau, chất ức chế chỉ tác dụng đến quá trình hòa tan anốt kim loại (chất ức 
chế anốt) thì đòng tự hòa tan kim loại cũng giảm nhưng thế ổn định lệch về phía 
dương (hỉnh 38.2b). Nếu chất hữu cơ tác động đồng thời đến quá trình anốt và catốt 
(chất ức chế hỗn hợp) thì hiệu ứng ức chế mạnh nhất và đòng tự hòa tan kim loại 
giảm mạnh (hình 38.2e). Do đớ, để chống ăn mòn kim loại cẩn tìm chất ức chế thích 
hợp. Việc chọn chất ức chế chống ăn mòn kim loại phải dựa vào tương quan của thế 
ổn định và điểm điện - tÍch - không. Nếu ø, âm hơn điểm điện tích không thì ở ø, 
bể mặt tích điện âm, các chất hữu cơ kiểu cation hấp phụ rất tốt trên bề mặt kim 
loại này. Nếu -œ, dương hơn điểm điện tích không, ở thế ổn định này bể mặt hấp 
phụ các anion hữu cơ. Nguyên nhân ức chế quá trình điện cực của chất hữu cơ như 
sau : 1) Khi hấp phụ các chất hữu cơ, một phần bề mặt bị che phủ ; trên những khu 
bị chất hữu cơ che lấp, phản ứng điện hớa không xảy ra hoặc xảy ra rất nhỏ ; 2) Khi 
hấp phụ các chất hữu cơ điện tích bể mặt bị thay đổi làm thế \Wị¡ thay. đổi, Sự hấp 
phụ chất hữu cơ có thể xúc tiến các quá trình điện cực, chẳng " phản ứng khử 
anion ở bề mặt tích điện âm được xúc tiến khi có mặt các cation tetraalkylamoni. 


§39. Một vài vấn đề điện hóa học hiện đại 


Điện hóa học hiện nay được ứng dụng trong nhiều lĩnh vực. Trong lĩnh vực hóa 
học, điện hóa học cung cấp cho các nhà hớa học phân tích các phương pháp phân tích 
cực nhanh, chính xác như các phương pháp phân tích cực phổ (cực phổ thường, cực 
phổ vi phân, cực phổ xoay chiều, cực phổ đao động, cực phổ xung...), phương pháp 
chuẩn độ đo độ dẫn, phương pháp chuẩn độ điện thế, phương pháp chuẩn độ đo ampe, 
phương pháp điện lường, phương pháp thế - thời (chronopotentiométrie). Điện hóa học 
còn được dùng để sản xuất các hớa chất trong công nghiệp hóa học như các phương 
pháp điện phân xút, clo, hipoclorit, clorat, axit cloric, axit pecloric ; các phương pháp 
điện khử và điện oxi hớa để tổng hợp các hợp chất hữu cơ. Trong lĩnh vực luyện kim, 
điện hớa học đóng một vai trò quan trọng để sản xuất các kim loại mầu và kim loại 
nặng như đồng, bitmut, antimon, thiếc, chì, niken, côban, cađimi, kẽm. Nó cũng được 
dùng để nhận các kim loại quí và phân tán. Ngoài ra, điện hóa học còn được các nhà 
luyện kim sử dụng để làm sạch kịm loại. Nhưng ứng dụng rộng rãi hơn cả trong linh 
vực này là mạ điện. Có thể nói không một kim loại nào (trừ một vài kim loại quý) 
là không được mạ một lớp kim loại khác. Để bảo vệ kim loại, một vấn đề nổi lên 
hàng đầu là phải nghiên cứu xem nó bị ăn mòn như thế nào, trên cơ sở đó tìm ra 
biện pháp có hiệu quả chống ăn mòn kim loại. VÌ vậy, ở các nước công nghiệp đội 
ngũ những nhà nghiên cứu vấn để này rất lớn. Trong lỉnh vực năng lượng, điện hóa 
học là một cánh tay đắc lực cho ngành năng lượng nguyên tử và trong tương lai nó 
có thể vượt lên thành một lĩnh vực riêng : năng lượng điện hóa mà vấn đề tập trung 
hiện nay và thế kỉ 21 là sử dụng nguồn năng lượng mặt trời. Trong lĩnh vực y học 
và sinh học, điện hóa học đã góp phần giải quyết nhiều vấn đề : các phương pháp 
điện tâm đổ, điện não đồ... nghiên cứu cơ chế nhận thức, tư duy... Trong những năm 
gần đây, nó đã được phát triển mạnh đến mức tạo ra một ngành khoa học mới : 
ngành điện hóa học sinh vật. Trong lính vực xây dựng, các phương pháp xây dựng mố 
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cầu bằng điện tẩm (mà ở Việt Nam cũng đã ứng dụng) đã góp phần gia cố các mố 
cầu. Đấy là chưa kể đến việc tÌm ra các chất làm tăng khả năng chống ăn mòn của 
sắt thép trong bê tông... Trong lĩnh vực vô tuyến điện, điện hóa học đang cung cấp 
nhiều loại bóng bán dân điện hớa học, những đèn hai cực, ba cực, ổn dòng điện hớa 
học. Ở đây cũng xuất hiện một lĩnh vực khoa học mới : hóa electron và điện hớa học 
các hợp chất bán dẫn. Có thể nơi, điện hóa học được ứng dụng trong hầu hết các lĩnh 
vực khoa học. Từ những điều trình bày trên ta thấy những chiều hướng mới của điện 
hóa học là điện hóa học các chất bán dẫn, hóa electron, electron sonvat hớa, các nguồn 
dòng điện hóa, năng lượng hidro và điện hóa - sinh học. 


1. Điện hóa học của các electron sonvat hóa 


Các quá trỉnh điện hơa không thể nào tách rời khỏi electron. Vì vậy, có thể nói : 
điện hớa học là môn hóa học của electron và phản ứng điện hớa là quá trình chuyển 
electron kim loại vào dung dịch ("hòa tan" electron). Các electron bị "hòa tan" vào dung 
dịch cũng bị sonvat hóa. Có thể nhìn thấy bằng mắt thường các eÌectron đó trong 
đung dịch. Điều đó đã được thực hiện từ thế kỉ XIX khi hòa tan các kim loại kiểm 
trong amoniac. Kim loại kiếm trong amoniac bị phân li thành ion kim loại và eleetron 
sonvat hóa : 


M + xNH; — e(NH;), + M° 


Cơ thể nhìn thấy các electron sonvát hóa nếu nó làm cho dung dịch có màu. Blectron 
ở trong nước (electron hiđrat hóa) cũng làm dung dịch có mâu nhưng vì thời gian sống 
của electron trong nước là l miligiây nên ta chỉ có thể nhận thấy sự đổi mầu bàng 
cách đo sự hấp thụ ánh sáng trong thời gian sống của electron bằng máy quang phổ 
cực nhanh. Cớ thể thu nhận các electron sonvat hớa bằng nhiều phương pháp khác 
nhau. Trong nước, có thể nhận được electron hiđrat hớa bằng cách chiếu các tia ion 
hóa hay bằng cách quang phân các dung dịch cớ thế ion hớa nhỏ, Thí dụ, quang phân 
đung địch iođua bằng tia tử ngoại Muốn cho electron tách khỏi kim loại vào dung 
địch để thành electron sonvat hớa thÌ công tách electron từ kim loại vào dung dịch 
phải nhỏ hơn năng lượng của lượng tử ánh sáng. Electron tồn tại lâu bền nhất trong 
các dung môi như amoniac, các loại amin, các ete, hexametylphotphotriamit (HMPA). 
Trong HMPA, electron sonvat hóa có thể tổn tại đến vài ngày. Giả dụ ta ngâm điện 
cực vào HMPA rồi phân cực catốt đến thế -2,7 + -2,9V so với điện cực hiđrô, ở gần 
điện cực sẽ xuất hiện màu xanh. Người ta thường dùng các phương pháp cộng hưởng 
thuận từ electron, hấp thụ quang... để nghiên cứu tính chất của các electron sonvat 
hơớa. Tiêu chuẩn thuận nghịch của thế điện cực của electron là sự phụ thuộc của thế 
vào nồng độ electron sonvat hóa e, trong dung dịch. 5ự phụ thuộc này tuân giai 
phương trình Nernst : 


E¿ = const - 0,055 log I_ 
trong đó BE, — thế điện cực electron ; I„ - dòng anốt giới hạn. VÌ I _C, nên 
* 


e€ 


Đ¿ = const - 0,055 log C, 


Giả dụ ta có một mạch điện hóa tạo thành từ hai điện cực : một điện cực eleetron 
và một điện cực hiđro tiêu chuẩn. Trên h¿i điện cực xảy ra các quá trỉnh sau : 


e, = eÔM) 
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Phản ứng chung : HạO” + e —— 2H; + H,O 

Quá trình tái sinh electron sonvat hóa là quá trình sơ cấp. Trên điện cực thụ động, 
tốc độ tái sinh electron không phụ thuộc vào bản chất kim loại. Cơ chế cớ nhiều khả 
năng nhất là cơ chế phát xạ nhiệt electron từ kim loại vào dung dịch. Cơ chế tái sinh 
electron có thể thay đổi nếu ta chuyển từ bề mặt thụ động sang bề mặt hoạt động. 
Trên bể mặt hoạt động, tốc độ tái sinh electron cao hơn trên bế mặt thụ động. Ở bề 
mật hoạt động xây ra cơ chế hòa tan điện hởa electron với hệ số chuyển gần bằng 
0,ð. Khác với cơ chế phát xạ nhiệt, trong cơ chế hòa tan điện hớa, electron từ kim 
loại sẽ chuyển ngay sang trạng thái sonvat hóa giống như quá trình hòa tan anốt kìm 
loại. Các electron sonvat hóa có thể tham gia vào các quá trình electron khử chất hữu 
cơ nếu độ bền của electron sonvat trong dung dịch này khá lớn. Có thể dùng electron 
sonvat hóa để khử các hợp chất khó khử như benzen. VÌ vậy, nó mở ra một triển 
vọng rất tốt đẹp. 





2. Điện hóa học các chất bán dẫn 


Vấn để này được coi như một chương mới của điện hóa học lí thuyết do hai nguyên 
nhân sau đây : 1) nhiều quá trình điện hớa xảy ra trên bể mặt điện cực có tính chất 
bán dẫn. Các lớp bể mặt (các oxít kim loại, hiđrua kim loại, các hợp chất giữa các 
kim loại v.v.) thường có độ dẫn trung gian giữa kim loại và điện môi. Việc chuyển 
dòng điện qua chất bán dẫn là do electron (độ dẫn n) hoặc do lỗ khuyết, nghĩa là các 
lỗ mất điện tử do electron chuyển sang vùng năng lượng khác (độ dẫn p). Khác với 
kim loại, chất bán dẫn có lớp điện tích không gian rộng trên bề mặt phân chia hai pha. 


3. Hóa electron 


Đó là môn điện hóa học xuất hiện không lâu chuyên nghiên cứu các nguyên tắc 
thiết kế và các phương pháp ứng dụng các bộ biến đổi thông tin điện hóa học. Các 
bộ biến đổi điện hóa cho phép tiếp nhận tin, bảo quản tin, xử lí tin, truyền tin hoặc 
có thể đóng vai trò của các khối máy tính electron hoặc các dụng cụ điều khiển. Các 
bình đo điện hóa đơn giản có thể đóng vai trò điốt, bộ cảm biến áp suất, bộ tích phân, 

bộ nhân, bộ nhớ... Đặc điểm rất quan trọng 

của các dụng cụ hóa electron là chúng có thể 

ế đo được ở các tần số thấp (thường nhỏ hơn 
IR =— ta ;ạ 1000 hertz) là các tẩn số không dùng được 
các dụng cụ electron hoặc bán dẫn. Đặc điểm 

thứ bai là các dụng cụ hơớa electron cố thể 

điều khiển đòng các hạt tích điện bằng điện 

a) trường như trong các đèn electron và bán dẫn 

hoặc bằng chuyển chất. Đặc điểm thứ ba thể 

hiện ở bản chất môi trường dụng cụ hớa 


Lôi vào~ 


ni electron. Các dụng cụ hóa electron thường 
<Ïñ-> được phân thành ba nhớm : 1) các bộ cảm 
biến nồng độ ; 2) các bộ cảm biến điện động ; 

b) 3) các bộ cảm biến dựa vào các hiện tượng 


Hình 39.1, Diết điện hóa : a) nắn dòng ; 


l chuyển pha trên các điện cực. Các bộ cảm 
b) tích phân. 


biến nồng độ dựa vào quy luật động học 
khuếch tán. Trong các dụng cụ hóa electron này thường dùng các điện cực trơ và các 
hệ ôxi hóa khử thuận nghịch (1/21, fero - ferixianua....), Bộ cảm biến nồng độ đơn 
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giản nhất - các điết điên hớa, - là bình điện hóa hai cực đổ đẩy dung dịch oxi hóa 
khử (hỉnh 39.1). 

- Điện cực này lớn hơn điện cực kia, nồng độ đạng này lớn hơn nồng độ dạng kia 
hàng trăm lần, có thể dùng bình đo này để nắn dòng. Thực vậy, khi phân cực catốt, 
các hạt Ox có nồng độ nhỏ phân ứng trên vị điện cực và dòng đi qua điốt này nhỏ, 
Khi phân cực anốt, trên điện cực nhỏ, chất khử red có nồng độ lớn sẽ phản ứng và 
đòng anốt lớn sẽ đi qua điốt. Các điết này dùng để nắn dòng ở tần số thấp và ở tần 
số cực thấp. Đơ là do tốc độ khuếch tán các chất trong pha lỏng rất nhỏ. Sản phẩm 
phản ứng sẽ tích lũy ở gần điện cực nhỏ và khi thay đổi độ phân cực rất nhanh, sản 
phẩm phản ứng không kịp đi vào dung dịch. Sử dụng các phương trình động học khuếch 
tán có thể tính được các thông số của điốt điện hóa, chỉ rõ giới hạn sử dụng tối ưu 
và cách cải tiến các đạc tính của đit... Nếu ta dùng màng ngăn cách hai điện cực, 
ta cố thế dùng các điốt điện hóa này để làm các bộ tích phân (hỉnh 39.1b). Khi cho 
dòng điện chạy qua, ở khu anốt nồng độ chất khử giảm, ở khu catốt nồng độ chất oxi 
hóa giảm. Sự biến thiên nồng độ này do điện lượng AQ tác dụng AC = k. AQ nhưng 
AQ = It, ở đây ¡ ¬ cường độ đồng ; t - thời gian tích phân, Màng ngăn có tác dụng 
ngăn cản không cho nồng độ trong iốt bằng nhau do quá trỉnh khuếch tán chất. Dựa 
vào các bộ cảm biến nống độ người ta còn làm các máy khuếch tán tẩn số thấp. Các 
bộ cảm biến điện động dựa vào qui luật điện động và sử dụng hai kiểu hệ : các hệ 
tạo thành từ các pha rấn và lỏng khi không có điện trường ngoài và các hệ tạo thành 
từ hai pha có điện trường ngoài, Trong những hệ loại đầu tiên, dưới tác dụng của áp 
suất ngoài dung dịch chất điện li sẽ đi qua màng ngăn tạo thành một hiệu thế (thường 
gọi là thế nhảy). Còn ở những hệ loại thứ hai cảm biến tạo thành do quá trình điện 
thẩm (hoặc quá trình điện đì). Trong những bộ cảm biến điện hóa dựa vào sự chuyển 
pha trên điện cực người ta sử dụng các quá trình kết tủa catốt và hòa tan anốt kim 
loại (đồng, bạc...) trên những điện cực trơ hoặc trên những điện cực của các kim 
loại này. 


4. Pin nhiên liệu 


Pin nhiên liệu (hay máy phát năng lượng điện hớa) là một thiết bị điện hóa dùng 
để biến hóa năng thành điện năng. Nhờ thiết bị này, có thể bỏ bớt hẳn khâu biến 
hóa năng thành điện năng. Chất oxi hóa trong pin nhiên liệu là oxi. Nhiên liệu là các 
chất khử như hiđro, hiđrazin, metanol, CO,, các hiđro cacbua, than v.v. Chất oxi hóa 
và chất khử được đưa vào điện cực và tham gia các phản ứng điện hớa trên các điện 
cực này. Trong các động cơ nhiệt, hệ số tác đụng hữu ích bao giờ cũng nhỏ hơn ] 


Trong pin nhiên liệu hệ số tác dụng hữu ích bằng : 








- ÁG ,AH-T.AS_, T.A§ 
1? =AH AR = AR 
Từ đó suy ra : nếu AH < 0, A5 < 0Othỉ„ < 1 L 


nếu AH < 0, AS > 0thì „ > 1 
nếu AH > 0, A§ < 0thỉ ø > 1 


nghia là của pin nhiên liệu xấp xỉ 100% hoặc có thể hơn 100%. Xin nêu một vài số ` 
liệu sau đây làm dẫn chứng. 
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Bảng 39.1. Đạc điểm của một vài phản ứng 


300 độ K 900 độ K 
Phản ứng 


Sổ clectron 

















E, von Hệ số tác dụng E, Von Hệ số tác dụng 
hữu ích hữu ích 
C+O,= CO, 4 1,02 1,00 1,02 1,02 
2C + O, = 2CO 4 0,70 1,25 0,98 175 
2CO + O; = 2CO; 4 1,33 0,91 1,06 09/72 





Đặc điểm đầu tiên của pin nhiên liệu là có thể biến đổi trực tiếp hóa năng thành 
điện năng có hệ số tác dụng hữu ích lớn. Ngoài ra, pin nhiên liệu không có tiếng ồn, 
không làm nhiễm bẩn môi trường. Các phản ứng xảy ra trong pin nhiên liệu sau : 


ở anốt : nhiên liệu —> sản phẩm oxi hóa nhiên liệu † ze 


ở catốt : chất oxi hóa + ze —> sản phẩm khử của chất oxi hóa. 


Người tA đang chú ý sản xuất các loại pin 
nhiên liệu rắn, lỏng và khí Trong các pin 
nhiên liệu khí (hình 39.2) chất oxi hóa là oxi, 
clo, axÍt nitric.. Chất khử là hiđro, CO, CHụ, 
C,H„, C;H„, CHẠOH. Chất điện H thường là 
H;SO, hoặc NaOH. Các pin nhiên liệu lỏng 
thường dùng chất khử là CH;OH, C;H,OH, 
fomanđehit, hiđrazin. 


Pin nhiên liệu nhiệt độ cao là pin nhiên 
liệu rắn. Chất điện li của pin này thường là 
Điện cực xúc tác cacbonat (hoặc hiđroxit) kim loại nóng chảy 
hoặc các chất điện li có độ dẫn điện ion ở 
nhiệt độ cao. Để làm tăng hiệu quả sử dụng 
pin nhiên liệu người ta sử dụng các điện cực 
xốp. Hiện nay giá thành của loại pin này còn quá đất vì các điện cực của pin nhiên 
.liệu thường là các kim loại quí có hoạt tính xúc tác cao đối với các phản ứng oxi hóa 
khử. Vì vậy, phải tìm một loại điện cực có khả năng hấp phụ và có hoạt tính xúc tác 
cao như các kim loại nhóm platin nhưng lại rẻ tiền như niken. Chỉ đến lúc ấy, pin 
nhiên liệu mới cớ khả năng sử dụng rộng rãi trong đời sống hàng ngày. Lúc đó, kết 
hợp với năng lượng mặt trời để sân xuất hidro và oxi, pin nhiên liệu sẽ giải quyết 
được nạn khan năng lượng của nhân loại. Hiện nay, pin nhiên liệu chỉ sử dụng trong 
nghiên cứu vũ trụ. 





Hình 39.2. Pìn nhiên liệu khí. 


5. Năng lượng diện hóa 


Hiện nay, các nguồn năng lượng chủ yếu dựa vào dầu mỏ, than đá và khí thiên 
nhiên, Để sử dụng năng lượng trong tương lai chủ yếu do hai loại năng lượng quyết 
định : năng lượng hạt nhân và năng lượng mặt trời. Việc chuyển và tích lũy năng 
lượng được thực biện ở dạng hiđro : hiđro là nguồn năng lượng tương lai. Nguồn hiđro 
vô tận này thu được bằng điện phân nước. Hiđro dùng làm nhiên liệu có nhiều ưu 
điểm : 1) sản phẩm đốt cháy hiđro là nước nên không làm ô nhiễm môi trường ; 2) 
hiđro dễ bảo quản, vận chuyển và phân phối. Ta có thể sản xuất hiđro bằng : nhiệt, 
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điện hóa và quang hớa. Tổ hợp hai phương pháp điện hóa và quang hóa cho ta phương 
pháp quang điện hóa tái sinh hiđro ; 


1 
H,O = 20, + H, 


Để chuyển cân bằng này về phía tạo thành hiđro ta cần làm giảm năng lượng tự 
đo AG của quá trình bằng ba cách : 1) dùng dòng điện ngoài (điện phân) ; 2) tăng 
nhiệt độ đến trên 2000Đ°C, Điều này chỉ thực hiện được nhờ các lò phân ứng hạt nhân ; 
3) quang phân. Trong ba phương pháp này, điện phân nước có triển vọng nhất. Có 
thể dùng năng lượng mặt trời hoặc năng lượng nguyên tử để điện phân nước biển 
lấy hidro. 


6. Điện hóa sinh học 


Nhiều quá trình sinh học như quá trình sử dụng năng lượng của thức ăn, quá trỉnh 
tư duy, tri giác... rất giống các hiện tượng điện hóa. Ta thử nghiên cứu cơ chế truyền 
xung lượng não. Xung não xuất hiện do bên ngoài não bị kích thích và xung não lại 
được tạo ra trong tế bào não (nơron). Nơron là những chổi nhánh nhỏ mỏng có dạng 
ống chứa đầy dung dịch (acson). Acson dài vài em. Cuối acson là những sợi nhỏ. Các 
tế bào được tách với môi trường xung quanh bằng các lipit hoặc protit. Nồng độ KỶ 
ở trong tế bào lớn hơn nồng độ KỶ ở ngoài tế bào. Ngược lại, nồng độ Na” trong tế 
bào nhỏ hơn nồng độ Na” ở ngoài tế bào. Do hiệu thế giữa hai phần trong và ngoài 
tế bào bàng các vi điện cực đặc biệt ta thấy : thế ở trong tế bào âm hơn do màng 
thẩm thấu KT chứ không thẩm thấu Na” qua màng ở trạng thái tỉnh. Do sự chênh 
lệch nồng độ, một phần KỶ chuyển ra ngoài làm phần trong tế bào tích điện âm. Khi 
kích thích tế bào, thế bên trong tế bào bắt đầu chuyển về phía dương và khả năng 
thẩm thấu Na” tăng lên. Ta có thể dẫn ra một thí dụ khác về quá trình trao đổi chất. 
Để cung cấp năng lượng, các hệ sinh vật thường dùng loại nhiên liệu vạn năng : 
axitadenodintriphothorie (ATP). Tổng hợp ATP bàng cách photphoric hớa axit 
adenodindiphotphoric (ADP). ADP được tái sinh khi chuyển ATP vào trong tế bào. Tổng 
hợp ATP xảy ra ở mặt bên trong của màng tỉ lạp thể ; ở đây có cả một hệ men dùng 
để. thực hiện phản ứng oxi hớa các chất nuôi dưỡng chính các ti lạp thể này là "trạm 
máy" của tế bào cung cấp năng lượng cần cho tế bào hoạt động. Phản ứng xảy ra có 
kèm theo quá trình chuyển proton và electron trong màng. Từ những điều kể trên ta 
thấy : các hiện tượng điện hóa đống một vai trò quan trọng trong hóa sinh. Có thể 
nói : đây là một lĩnh vực hoàn toàn mới mẻ và có rất nhiều triển vọng tốt đẹp. 


BÀI TẬP 


1. Khi đo cực phổ ki) dụng, dịch AgNO; + KNO¿ 1N. Dòng khuếch tán giới hạn 
đo được bằng 5. 10 A/cm”. Tính tệng độ AgNO,, Cho DẠ,+ = 1,65. 105 em2⁄s. 
Chu kì rơi của giọt là 1 giây. 

2. Tính số electron tham gia phản ứng định phân sắt (IH) trong dung dịch 
Te(CN); 0,001 N + KƠN 1N. Cho hệ số khuếch tán D của Fe(CN), bằng 0,89.10°. 
Chu kì rơi của giọt là 1 giây. 
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3. Sức điện động của nguyên tố : -Pt, H,| HCIO,||HCIO,|O;, Pt + bằng 1,28 V. Phản 
ứng điện cực và phản ứng chung của pin này xảy ra thế nào ? Để chuyển phản 
ứng chung theo chiều nghịch cần một thế bằng 1,7V. Hỏi quá thế bàng bao nhiêu ? 


Đáp số : 0,47 V 


4. Điện phân dung dịch chứa Cu§O, + H;SO,. Cần đặt một hiệu thế bằng bao nhiêu 
để tách đồng mà không giải phóng hiđro ? Biết PHO = 1,238 V, thế điện cực 


đồng (Cu?”/Cu) bằng 0,34 V. Quá thế hiđro trên Pt bằng 0,50. 
Trẻ lời. Cu| CuSO,| | H;8O,|O„, Pt 
SĐĐ phân cực: E = ƒn'xjo — @c*/cụ = 1,28 - 0,34 = 0,89V. 
Thế phân hủy CuŠO, : E¡ = E + jọ = 0,89 + 0,46 = 1,3 V. 
Khử hidro : Cu, H, | H;S5O, | O;, Pt 
An = nóà + pệ = 0,B0 + 0,46 = 0,96V, 
Thế phân hủy hiđro : E'), = Ep, + A øg = 1,23 + 0,96 = 2,19 V. 


Vì vậy, chỉ cần đặt thế thấp hơn 2,19 V là đồng giải phóng hoàn toàn mà không 
giải phóng hidro. 
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